ELECTROCHIMICA 
ACTA 


An International Journal of Pure and Applied Electrochemistry published by Pergamon Press Ltd. 
under the auspices of the International Committee for Ele« trochemical Thermodynamics and Kinetics 


VOLUME 3. 1960/61 


EXECUTIVE EDITORIAL BOARD 


T. P. HOAR (Editor-in-chief ), J. OM. BOCKRIS, N. IBL, 
P. VAN RYSSELBERGHE and G. VALENSI 


Supported by an International 
Advisory Editorial Board 


Copyright « 1961 


Pergamon Press Ltd. 


PERGAMON PRESS 


LONDON - NEW YORK «: PARIS - LOS ANGELES 





ELECTROCHIMICA ACTA 


An International Journal of Pure and Applied Electrochemistry published by Pergamon Press Ltd. under the auspices 
of the International Committee for Electrochemical Thermodynamics and Kinetics. 


EXECUTIVE EDITORIAL BOARD 
P. Hoar: Department of Metallurgy, University of Cambridge, Pembroke Street, Cambridge, 
England. (Editor-in-Chief) 
O’M. Bocxris: John Harrison Laboratory of Chemistry, University of Pennsylvania, Philadelphia 4, 
Pa., U.S.A 
[nL: Department of Physical Chemistry and Electrochemistry, Swiss Federal Institute of Technology, 
6 Universitatstrasse, Zurich, Switzerland. 
Prof. P. VAN RYSSELBERGHE: Department of Chemistry, Stanford University, Stanford, California, U.S.A. 
Prof. G. VALENSI: Faculté des Sciences de Poitiers, 5 rue des Vieilles Boucheries, Poitiers, France. 


ADVISORY EDITORIAL BOARD 


ELIZAGA Calchines 2062, Hungary. Prof. Dr. S. LENGyEL: Eétvés University 
Budapest, Physical Chemistry Department, Puskin- 
D 4 WALKLEY Commonwealth utca 11-13, Budapest VIII. 
ntific and Industrial Research Organization, India. Prof. K. S. G. Doss: Central Electrochemical 
on of Industrial Chemistry, Box 4331 G.P.O., Research Institute, Alagappa College, P.O. 
lbourne C.1 Karaikudi, S. Rly. 
Dr. N. Konopik: Anorganisch-und Physi- Italy. Prof. L. CAVALLARO: Universita di Ferrara, 
hemisches_ Institut, Universitat Wien, 25 via Scandiana, Ferrara. 


‘rstrasse 42, Vienna 9 


Japan. Prof. S. TAsimMaA: Electrochemical Laboratory, 
Ir. M. PourBalx: Centre Belge d’Etude Dept. of Industrial Chemistry, Tokyo Metropolitan 

1 Corrosion CEBELCOR, 21 rue des Drapiers, University, | Fukazawa, Setagya-Ku, Tokyo. 
ruxelle Netherlands. Dr. D. W. VAN Gecper, Noury en 


rof G. Curistov: Institut Chimico- Van der Lande, 88, Wilhelminalaan, Maasniel. 


nologique, 56 Darveniza, Sofia Norway. Prof. A. B. WINTERBOTTOM: Department of 


Yr. M. COHEN: National Research Council Metallurgy, Technical University of Norway, 
f Canada, Ottawa Trondheim. 
Czechoslovakia Prot HEYROVSKY Ceskoslo- Pakistan. A. K. M. SHAMSUL HuQ: University of 
venska Akademieved, Polarograficky Ostav, 25 Karachi, Princess Street, Karachi. 
Opletaloy rag *rof. J OR . )- 
4 etaiova, P aguc Il Pro K IRYTA Ceskc Poland. 
slovenska Akademieved, Polarograficky Ustav, 


25 Opletalova, Prague II 


Prof. B. KAMIENSKI: Laboratory of Physical 
Chemistry of Sueface Phenomena, Institute of 
Physical Chemistry, Polish Academy of Sciences, 
Laboratoriet for Metallaere Kracow, Poland. 


i " nische Hojskole, Ostervolde- 
Conenh South Africa. W. J. COPENHAGEN: P.O. Box 668, 
( en iv . = 
' Capetown, South Africa. 
SHAMS Ff DIN Laboratory of Electro- > : 
Spain. Prof. A. Rius Miro: Consejo Superior de 
Investigaciones Cientificas, Universidad de Madrid, 


Serrano 119, Madrid. 


nd Corrosion National Research 


Institute of Chemistry, ; 
Helsinki, Hallitusk 5, Helsinki Sweden. Dr. A. U. TRAGARDH: Royal Institute of 


. : ylogy, 53 Banergatan, Stockholm. 
Dr. Ir. J. P. BRENeET: Institut de Chemie Pechnolog) anergats cOckn 


de l'Université, 2 rue Goethe, Strasbourg. Prof. G Switzerland. Prof. K. Huser: Chemisches Institut, 
CHARLOT: 130 route de Brie, Brunoy, Seine-et-Olse. Universitat Bern, 3 Freiestrasse, Bern. 


Prof. Dr. H. FiscHer: Technische Hoch- Turkey. Prof. A. R. BeERKeM: Fizikokimya Enstitusii, 
chule Karlsruhe, 20 Adolf Kolpingstrasse, Universite, Istambul. 
Ettlingen i. B. Prof LANGE: Institut fir 


United States. Prof. P. VAN RYSSELBERGHE: Depart- 
physikalische Chemie, rsitat Erlangen, 19 


ment of Chemistry, Stanford University, Stanford, 
California. 


Erlar n 
e, ange! 


M. BARAK: Chloride Electrical 


Swintor Manchester Prof. 
Chemistry Department, 


of Durham, Newcastle 


U.S.S.R. Prof. A. N. FRUMKIN: Institute of Physical 
Chemistry, Academy of Sciences, Bolshaja Kaluzh- 
skaja 31, Moscow. 

Yugoslavia. Dr. M. KARSULIN: Institute of Physical 
ECONOMOU: Physics Department, Chemistry, Technical Department, Marulicev TRG 

hessaloniki, Thessaloniki 20, Zagreb. 





Publishing Offices: Pergamon Press Ltd., Headington Hill Hall, Oxford 


Pergamon Press, Inc., 122 East 55th Street, New York 22, N.Y. 


Dp 


nnual Subscription Rates: (A) for libraries, government departments, industrial establishments, etc. £14 ($40.00) 
(B) For individuals who write directly to the publisher certifying that the journal is for their personal use, £5 5s. 
($15.00). 


Issued free to paid-up members of the International Committee for Electrochemical Thermodynamics and 
Kinetics (CITCE) 


Copyright © 1961 Pergamon Press Ltd. 





PERGAMON PRESS LTD. 
HEADINGTON HILL HALL, OXFORD 122 EAST 55th STREET, NEW YORK 22, N.Y. 





VOLUME III 


NUMBERS 1/3 
E. Lance et al: Uber die Zahlgrésze ““Stoffmenge”’ und abgeleitete Stoffbegriffe 
E. LANGE: Einige Grundedanken zum 10-jahringer CITCE-Jubilaum 
E. LEwartowicz: Etude comparative de quelques métaux et alliages nobles du point de vue du cour- 
ant d’échange dans des solutions d’oxydoréduction 
K. ScHwase: Uber Potentialmessungen an Passivanoden mit einer neuen Unterbrechermethode 


1. SANGHI, S. VISVANATHAN and S. ANANTHANARAYANAN: Polarization studies on cadmium by galvano- 
static and potentiostatic techniques 


J. Ltopis, J. M. GAMBOA and L. ARIZMENDI: The sulphuration of copper with solutions of diphenyl- 
thiourea 


J. Litopis, J. M. GAMBoa and L. ARIZMENDI: The sulphuration of copper with solutions of diethyl 
polysulphides 


T. P. Hoar and C. D. StocksripGeE: Coulometric reduction of cuprous sulphide films on copper 


R. WINAND: Etude critique des méthodes employées pour mesurer la conductivité électrique des bains 
de sels fondus 


V. GUTMANN und M. Baaz: Konduktometrische Untersuchungen in Phosphoroxychlorid 

H. WINKLER: Uber die aktive Eisenelektrode und Eisen—II. Hydroxydelektrode in Kalilauge 

R. HuBer und A. SCHMIER: Das Verhalten natiirlicher und kiinstlicher Mangandioxyde bei verschie- 
denen Temperaturen 

J. Euler: Impedanzmessungen an Braunstein 

K. AppELT und M. ELBaNowsk1: Uber Adsorptionspotentialmessungen an Verschiedenen Braun- 
steinen im hinblick auf Depolarisationsfahigkeit—l. Mitteilung 

K. AppeELT, M. ELBANowski und A. JANKo: Uber den Einfluss der Kristallgitterstérungen von 
Bleipul ver auf dessen Schwefelsaure-Aufnalmefahigkeit 


/ , . - — 
B. KAMIENSKI: Weitere Entwicklung der Konstruktion und Theorie eines elektrischen Indikators 
frem der verumreinigungen in Gasen 


J. Besson und G. DRAUTzBURG: Das anodische verhalten der Metalle Molybdan und Wolfram 

P. J. GELLINGS: Tensile stresses in electrically charged wires and electrochemical electrodes 

Selection of Electrochemical Papers published in Czechoslovakia in 1959 

G.C. Woop, M. Cote and T. P. Hoar: Ana.c. bridge for measurements in electrochemical systems 

K. ScHwase: Uber die Ursachen der anodischen Passivitat der Metalle 

C. ELELEANU and R. LITTLEwoop: Thermodynamics of corrosion in fused chlorides 

B. KAMIE NSKI: On the nature of the free surface potential of aqueous solutions 

H. JANKOWSKA und W. Tomassi: Untersuchungen des Mechanismus einer mit Kohle ausgefiihrten 
Chlorelektrode mit Hilfe von Pulverelektroden ‘. 

E. LEwartowicz: Etude des courants élémentaires dans les différentes régions de la double couche 
électrochimique 

M. G. Fouap and N. IBL: Natural convection mass transfer at vertical electrodes under turbulent flow 
conditions 

E. JoACHIM und W. VIELSTICH: Versuche zur Entwicklung von “*Membranelementen” 

News 


Papers to be published in future issues 


NUMBER 4 


P. VAN RYSSELBERGHE: Electrochemical, electric and chemical tensions of cells and electrodes 

M. Spiro, R. R. M. JOHNSTON and E. S. WAGNER: Mixture potentials; The systems ferricyanide- 
ferrocyanide and iodine-iodide at platinum electrodes 

R. Litrtewoop: A reference electrode for electrochemical studies in fused alkali chlorides at high 
temperatures 


E. MATTSSON: Stress corrosion in brass considered against the background of potential/pH diagrams 





N. A. Economou and D. Trivicu: Electrocrystallization of copper on single crystal spheres—I. 
Morphology of the deposit 

N. A. Economou and D. TrivicH: Electrocrystallization of copper on single crystal spheres—II. 
Tracer measurement of distribution of the deposit ; 

B. A. Cooke: Concentration polarization in electrodialysis—I. The electrometric measurement of 
interfacial concentration 


J. Koutecky and J. Koryta: The general theory of polarographic kinetic currents 


B. E. Conway and J. O’M. Bockris: On the calculation of potential energy profile diagrams for 
processes in electrolytic metal deposition i : ‘ : : ; . 340 


News , ; ‘ : ; : . ; ; ; . 367 
Erratum , ; ; ; ; ; ; ; ; ; . . 368 


AUTHOR INDEX TO VOLUME Ill 


A NANTHANARAYANAN S 65 GELLINGS P. J. Liopis J. ri ® 
APPELT K 143, 149 GUTMANN V. ; MATTSSON E. 
ARIZMENDI L. ta a Hoar T. P. © i, RYSELLBERGHE P. VAN 
BAAzZ M 115 HuBER R. SANGHI I. 

BESSON J 158 IBL N. 3: SCHMIER A. 

Bockris J. O. M 340 JANKO A. SCHWABE K. 

CoLe M 178 JANOWSKA H. Sprro M. 

Conway B. f 340 JOACHIM Ef STOCKBRIDGE C. D. 
Cooke B. A 307 JOHNSTON R. R. M. 2 Tomass!i W. 
DRAUTZBURG G 5: K aMIENSKI B. 54. 208 TRIVICH D. 

ECONOMOU N. A VIELSTICH W. 


KorytTa J. ' 
EDELEANU (€ VISVANATHAN S. 


ELBANOWSKI M 3, KOUTECKY J. : WAGNER E. S. 


EuLer J LANGE E. » 8 WINAND R. 
Fouap M. G 3 LEWARTOWICZ E. WINKLER H. 
GAMBOA J. M 3 3 LirrLEwoopD R , Woop G. C. 





Electrochimica Acta 1960, Vol. 3, pp. 1 to 7. Pergamon Press Ltd. Printed in Northern Ireland 


UBER DIE ZAHLGROSZE ‘“STOFFMENGE” 
UND ABGELEITETE STOFFBEGRIFFE* 


Empfehlungen von G. BRIEGLEB (Wiirzburg), P. GUNTHER (Karlsruhe), 
N. Ist (Ziirich), C. A. KNorRt (Miinchen), E. LANGE (Erlangen), 
G.-M. ScHwaB (Minchen), K. SCHWABE (Dresden), R. STEINMAURER (Innsbruck) 
und P. VAN RYSSELBERGHE (Stanford) 


Zusammenfassung—Es werden eine Ubersicht tiber einige von obigen Autoren empfohlene Gesicht- 
spunkte zur Zahlgr6Be “Stoffmenge” und zu abgeleiteten Stoffbegriffen sowie (von E.L.) einige 


Erlduterungen hierzu gegeben. 


Abstract—A survey is presented of some points of view recommended by the authors mentioned 
above concerning the concept of “quantity of substance” and concerning some derived concepts. 


One of the authors (E. L.) presents additional comments 


Résumé—On présente une vue d’ensemble de certains points de vue recommandeés par les auteurs 
mentionnés ci-dessus concernant le concept de “quantité de substance” et concernant certains 


concepts connexes. De plus un de ces auteurs (E. L.) présente quelques commentaires, 


1. EINE EMPFEHLUNG (UBERSICHT) 
Aur Grund der an anderer Stelle’ zusammengestellten allgemeinen Gesichtspunkte 
zur empirischen Gewinnung, eindeutigen Darstellung und dimensionsrichtigen 


Verwendung von GréfBen und von Beziehungen zwischen Gréfen ergibt sich eine 
Reihe von Gesichtspunkten zur Zahlgr6Be “Stoffmenge”’ (etwa im Sinne von Teilchen- 
menge) und zu davon abgeleiteten Stoffbegriffen. 

Da hierbei notwendigerweise das Ermessen iiber die ZweckmaBigkeit solcher 
Begriffe im Unterricht und in der Forschung in physikalischer Chemie eine wichtige 
Rolle spielt, mégen nachstehend einige wesentliche Punkte in einer Ubersicht (II) 
zusammengestellt werden, die von obigen Autoren geprift wurden und empfohlen 


werden. 


Ubersicht III. Stoffmenge und abgeleitete Stoff begriffe 


1. Grundlage: Eindeutige Kennzeichnung einer GréBe durch mehrere Angaben, d.h. 
allzemein: Gr6éBe = Zahlenwert Einheit, 
speziell: meBbare GréBe = ““MeBgrdBe” Mabzahl MaBeinheit, 
z.B. Lange / = 3 m 30 dm 300 cm 3000 mm; 
analog: (prinzipiell) zdh/ibare Menge = “ZdhlgréBe” = Anzahl x Zahleinheit, 
z.B. Stoffmenge St n mol zn val N Molekeln (Atome), 
wobei bedeuten: 
1 mol |z| val Ni, Molekeln = 6,025 . 107° Molekeln (Atome), 
““Molekel”’, ““Atom’’, “Ion’’, soviel wie “Stiick Molekel’’, “‘Stiick Atom’’, “Stiick Ion” 
molare Teilchenzahl: Loschmidt-Zah/ (Avogadro-Zahl) Ny, = 6,023 . 10°, Dim: [Zahl], 
{Stmol} = 2 = Mol-Zahl, d.h. Zahl der Mole, Dim: [Zahl], 
{ Stolekel } N = Molekel-Zahl d.h. Zahl der Molekeln, Dim: [Zahl]. 


* Eingegangen 20. November 1959. 
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2. “Stoffmengenbezogene GrdBe”, “StoffgréBe”’, Dim: [MeBgr6Be].[Stoffmenge]“* z.B: 
stoffmengenbezogene Masse von Hg = 200,6 g/mol 100,3 g/val 32,2 . 10-* g Molekel-", 
allzemeine Gaskonstante R* 8,3 J grd™' mol”! 1,38.10° 8 J grd~* Molekel™, 
Faraday-Konstante F* 96500 C val" 16.10-" C Ion“, 

Loschmidt-Konstante (auch Avogadro-Konstante) Ny* = 6,023. 10° mol". 


3. ““Stoffmengen-GréBe” d.h. ““MeBgrdéBe einer bestimmten Stoffmenge”’, z.B. 
die ‘““Masse von 1 Atom Ag’, kurz: ‘“‘Atom-Masse” oder “‘atomare Masse” von Ag 
MAtom Ag = 1,8. 10-** g; Dimension: [Masse] 
die ‘““Masse von 1 Mol Ag’’, kurz: ‘*“Mol-Masse”’ oder “‘molare Masse” von Ag 
MMol Ag 107,9 g; Dimension: [Masse]. 
1Atom Ag, Namlich myo) 4 NL - MAtom Ag: 
Ni, k, wobei Aquivalentladung I 96489 C; 
‘mentarladung e 1,6. 10-'* C; molare Gaskonstante R = 8,3 J grd“'; 
Boltzmann-Konstante A Le. 2 ee. 


> 


Definition von 1 Mol eines speziellen Stoffes i: 
1 mol i AG; . St;/{m AG; . (g-Menge j), 
1 Mol i ist diejenige Menge des Stoffes i (S1;), deren Molmasse myo ; gegeben ist durch die 
dem Atomgewicht gleiche Grammzahl: pryo) AG; g, 
wobei Atomgewicht AG;, z.B. AG», 12. MAtom Ne/MAtom"2c; Dim: [Zahl]. 
en-Konzentration”, Dimension: [Stoffmenge] . [Volumen]~'; 
3 mol dm 6 val dm-* 18 . 10° Molekeln . dm-* 18 . 10?° Molekeln . cm~* 
bei z 2, Molaritiat m 3, Normalitat a 6. 
Koi tration”, Dimension: [Volumen]~, dient ebenfalls zur Kennzeichnung der 
ng einer Gas- oder Mischphase: 
z.B. die ““Molekelzah/-Konzentration” Ng 
oder die ““Molzah/-Konzentration” mp/ V1, 


Ni Vy ly Vy <, namlich Ng Vy Ss 


rie 


ger Zahlgr6Be ‘Stoffmenge”’, “‘stoffmengenbezogener Gr6Sen” (2.) und 


ntrationen” (5.) in reinen GréBengleichungen mit einer Konstante; diese sind 


pV = StR*T; p = R*T(St/V). 


viger ““Anzahlen” N, n, z, “Stoffmengengr6éB8en” (3.) und “Anzahl-Konzentra- 


len” enthaltenden GréBengleichungen mit einer Konstante; diese sind einfacher 
nRT; p KT(N/V) RT(n/V). 


2. ERLAUTERUNGEN ZU OBIGER UBERSICHT 
Bei derartigen Empfehlungen werden erfahrungsgemaB und verstandlicherweise 


gewisse Erlauterungen gewiinscht. Daher seien nachstehend einige derartige Bemer- 


kungen des einen von uns (E. L.) angefiigt, und zwar jeweils fiir eine MeBgréBe 
(a) und fiir entsprechende Stoffbegriffe (b). 


2.1. Gegeben sei eine bestimmte Quantitdt von einer in einem Wissensgebiet 
haufig vorkommenden Gr6Be mit einer bestimmten Qualitat, 

(a) z.B. eine bestimmte Ldnge (etwa eines Kristalls), mit dem Symbol L,, 

(b) z.B. eine bestimmte Stoffmenge, d.h. Menge Molekeln oder Atome, etwa 

von Magnesium, mit dem Symbol St;. 

2.2. Festgelegt seien ferner einige “‘Vergleichsquantitdten’’ der obigen Art, 

(a) einige MaBeinheiten fir die Lange; 1 cm, 1 dm, 1 m. 

(b) einige Zdhleinheiten fir die Stoffmenge; 1 Molekel, oder 1 Atom, 1 mol ( 
Gramm-Molekel), 1 val (= Aquivalent). 
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2.3. Das zahlenmdBige Verhditnis dieser Vergleichsquantitdten gleicher Art 
untereinander ist angebbar, es betragt, 
(a) bei den genannten Liangeneinheiten 1 : 10 : 100. 
(b) bei den genannten Stoffmengeneinheiten, insbesondere bei Mg (mit der Wertig- 
keit z= 2); 1 : 6,0- 103: 3,0- 10°. (Ny, = 6,023 . 107° = Loschmidtzah/?). 
2.4. Das zahlenmdBige Verhdltnis der vorgegebenen Quantitdt zu den einzelnen 
Vergleichsquantitdten bildet man in einem geeigneten ““MeBvorgang” bzw. “Zahl- 
vorgang”’ mit dem Ergebnis spezifischer Zahlenwerte (**Ma8zahlen,” “‘Anzahlen’’), 
die die Dimension einer reinen Zahl haben: 
(a) fiir die Lange L,;; L,/cm {Liem} 50, 
L,/dm (Lia  * 
L,/m {Lin 0,5. 
(b) fiir die bestimmte Stoffmenge St;, und zwar Magnesium mit der Wertigkeit 


>. 


St,;/Atom {Str atom} \ 18 - 10°°, 
St,/mol Str mou} n = 
St,/val Str vai} zin = 6. 
Die Symbole N und n fiir die Anzahlen {Sr,;,.,,} bzw. {Styo)} entsprechen der Emp- 
fehlung einer ['UPAC-Kommission von 1959. 
Da mathematische Operationen, wie die Bildung und das Hinschreiben eines 
Quotienten, eigentlich nur mit reinen Zahlen durchfihrbar sind, stellt die obige 


Schreibweise eines Quotienten aus der vorgegebenen Quantitat und der betreffenden 
Vergleichsquantitat im Grunde nur eine willkirliche, aber eindeutige, zweck- 


maBige und weithin ubliche Vereinbarung iiber die Darstellung des zahlenmaBigen 
Verhiltnisses von vorgegebener Quantitéit und Vergleichsquantitat, mit einem 
wichtigen Hinweis auf die entsprechende Qualitat, dar. 

2.5 Fiir dieselbe Quantitat verhalten sich zwei so gebildete MaBzahlen umgekehrt 
wie die benutzten Vergleichsquantitaten: 

(a) fiir die Lange L, ; {L;.} : {Lrpam} = dm : cm ‘4, 

(b) fiir die Stoffmenge St; ; {Sty stom} * {Sty mo} N:n=mol: Atom 

6.0- 1078 : 1. 

2.6. Durch Umformung, bei der man wiederum vereinbarungsgemaB die ent- 
sprechende Regel der Mathematik fiir reine Zahlenausdricke auf die Quantitaétenaus- 
driicke anwendet, erhalt man aus den in 2.4 angegebenen Quotienten 

(a) fiir die bestimmte Linge; L, {Liem} Cm (Ly am} dm 

50 cm 5 dm 

(b) fiir die bestimmte Stoffmenge (Mg) St,; 

St; {Str stom} Atome {Str mot Mol (Str va} Val 
N Atome n mol \z|n val 
18 - 10° Atome 3 mol 6 val 

Der Vorteil dieser—eigentlich willkiirlichen—Umformung besteht darin, daB man 
so fiir eine bestimmte Quantitdt (die Lange bzw. die Stoffmenge) auch nur ein Symbol, 
anstelle der im Prinzip beliebig vielen Angaben erhilt, von denen jede ein “Produkt” 
aus der jeweils gewahlten Vergleichsquantitat (der Einheit) und der zugeh6érigen 
MaBzahl bzw. Anzahl darstellt. Dank dieser Unabhangigkeit einer ““GréBe’’ von 
einer willkirlich waihlbaren ‘‘Einheit”’ sind die mit ihrem Symbol, ihrem **Formel- 
zeichen,”’ formulierten naturgesetzlichen Beziehungen zwischen solchen GrdéBen, 
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die ‘“‘GrdBengleichungen’’, von allgemeinerer Giiltigkeit als die entsprechenden, 
zwar auch eindeutigen, aber von den jeweiligen Einheiten abhangenden Mabzahl- 
gleichungen (Zahlenwertgleichungen). 

Selbstverstandlich wird man aus der uniiberschaubaren Fille von Angaben der Art 
“Anzahl Dinge’’ nur solche im Sinne von “Anzahl Zahleinheiten ZahlgrdBe”’ 
definitionsmaBig auffassen, bei denen diese “Zahleinheiten” und “‘Zahlgr6Ben”’ in 
einem Wissensgebiet sehr haufig in Tabellen und vor allem in naturgesetzlichen 
Zusammenhiangen vorkommen, wie das im Falle ““Stoffmenge = N Molekeln = nmol” 
vorliegt. (Niemand wird auf die Idee kommen, einen praktischen Ausdruck wie etwa 
“50 Schrauben” als “Zahlgr6Be” zu definieren.) 

2.7. Nach den vorstehenden Darlegungen besteht also kein grundlegender 
Unterschied zwischen einer ““MeBgréBe’’, z.B. einer Lange, und einer “ZahlgréBe’’, 
insbesondere einer Stoffmenge, hinsichtlich der im Grunde natiirlich willkirlichen, 
aber zweckmiiBigen, eindeutigen und daher eingebiirgerten Ubertragung einfacher 
mathematischer Rechenregeln fiir reine Zahlen auf solche “‘Quantitaten” der exakten 
Naturwissenschaft in Gleichungen, die GréBen oder Angaben von GréBen (“‘be- 
nannte Zahlen’’) enthalten. 

2.8. Es ist-verstandlich, daB Vertreter von Wissensgebieten die obigen Gesichts- 


punkte vornehmlich an Hand der in ihrem Wissensgebiet vorkommenden Arten von 


Quantititen kennen und schatzen lernen. 

(a) So betrachten manche Wissenschaftler, die es vornehmlich mit meBbaren 

Quantititen, “‘MeBgréBen”’ von der Art der Lange usw. zu tun haben, die 
obigen Gesichtspunkte in erster Linie im Zusammenhang mit mefbaren 
Groben. 
Dagegen sind andere Wissenschaftler, die auBer meBbaren Gr6dBen taglich 
vor allem mit Zdh/gréBen von der Art der Stoffmenge, mit wenigstens im 
Prinzip zahlbaren Quantitaéten, operieren, Uberzeugt, das auch diese Zahl- 
gréBen unter den gleichen Gesichtspunkten wie MeBgréBen behandelt 
werden kénnen. 

Die gelegentlich von Vertretern der Gruppe (a) geauBerte Ansicht, die obigen 
Gesichtspunkte “k6nnten”’ und “‘diirften” nur auf ““MeBgréBen,” also z.B. nicht auf 
die ZahlgréBe Stoffmenge, angewandt werden, ist unbegriindet. Etwaige im Sinne 
dieses Irrtums aufgestellte ad hoc-Postulate sind unberechtigt und durch weitver- 
breitete und bewahrte Erfahrungen der Vertreter der Gruppe (b), z.B. der Chemiker 
und Physikochemiker, zu widerlegen. 

2.9. Was die in der Ubersicht III Punkt 3. erwahnten “StoffmengengréBen” 
anbelangt, so ist die Mitverwendung der Adjektive “‘atomar’’, ““molekular’’, “‘molar”’ 
oder der Hinweise “Atom-”, “‘Molekel-”, ““Mol-’’, ““Aquivalent-’’ in den zusammen- 
gesetzten Benennungen solcher “StoffmengengréBen” kein VerstoB gegen die seit 
langem von zusténdigen Ausschiissen, z.B. vom Deutschen AusschuB8 fiir Einheiten 
und FormelgréBen, anerkannte Regel, daB in einer Benennung einer GréBe kein 
Hinweis auf die in einer Angabe einer solchen GréBe verwendete Einheit enthalten 
sein soll. Dies sind nur Hinweise auf das durch diese GréBe gekennzeichnete Objekt. 
Beispielsweise wird in den Namen der “Stoffmengen-GréBen”’ 

‘“Mol-Volumen”’ oder “‘molares Volumen’? von H,O: v = V/n = 18 cm® oder 
“partielles Mol-Volumen”’ oder “‘partielles molares Volumen’’ von H,O in einer 
verdiinnten Zuckerlésung v = (0V/0n)7,, = 18 cm® mit den Worten Mol-, molares 
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nur das Objekt | Mol H,O angedeutet, nicht aber die gebrauchte Einheit cm® erwahnt, 
die auf die Dimension [Volumen] dieser GréBen hinweist. 

2.10. Dagegen darf im Namen und im Symbol einer “‘stoffmengenbezogenen 
GréBe’> (JUPAP-SUN-Empfehlung: “related quantities”) z.B. nicht “Mol” oder 
“molar”? enthalten sein. Solche GréBen haben im Nenner die Dimension [Stoff- 
menge], ihre Angaben z.B. die Einheit Mol. 

2.11. In der bisherigen Praxis werden verwendet: 

in Angaben (in Publikationen, Tabellen): sowohl die inhaltsreicheren “‘stoffmengen- 
bezogenen GréBen’’, z.B. Q* = 9,7 kcal/mol, als auch die einfacheren “‘Stoffmengen- 
GréBen’, z.B. ““Mol-Volumen”’ oder “‘molares Volumen’? von H,O: 1 18 cm*; 
“partielles Mol-Volumen” oder “partielles molares Volumen” von H,O in ver- 
diinnten Lésungen: v = (0V/0n)7,, = 18 cm; 

in (Anzahlen enthaltenden) GréBengleichungen: im allgemeinen nur die ein- 
facheren “Stoffmengen-GréBen” z.B. molare Gaskonstante R= 8,3J Grad- in 
ph nRT; Boltzmann-Konstante k 1,38 -10-* J Grad“ in p} NKT. 

2.12. Unter diesen Umstanden kann auch kritisch zu einer gelegentlich zu findenden 
Auffassung, daB 1 Mol, gemaB 1 mo/ = m,,,, ; identisch mit der Masse eines Mols 


eines bestimmten Stoffes i sei, Stellung genommen werden. Ein Beispiel diirfte erken- 


nen lassen, daB eine solche Auffassung unzweckmdBig ware. 

Fiir jeden Chemiker hat es einen eindeutigen, experimentell nachprifbaren quanti- 
tativen Sinn, wenn er sagt, zur Hydrierung von 1 Mol Chinon zu Hydrochinon 
gehdre—theoretisch—genau 1 Mol Wasserstoff. Dies gilt vollkommen unabhingig 


davon, wie groB die etwaigen Isotopen-Anteile H,, D, und HD, also wie groB die 
Masse des benétigten 1 Mol Wasserstoff ist. Diese Isotopen-Zusammensetzung 
braucht gar nicht bekannt zu sein, sie kann beliebig variieren, trotzdem ist die 
erstgenannte Aussage quantitativ eindeutig richtig und praktisch verwertbar. 

2.13. Mit vorstehender Kritik und den hier vertretenen Darlegungen ware es aber 
durchaus vertraglich, daB man gegebenenfalls eindeutig sagen kénnte: 

“1 Mol Mg “*ist dasselbe wie’ 24,3 g Meg”’. 
Wiirde man fiir ““! Mol Mg” als Ganzes das Symbol (Formelzeichen) | mol-Mg und 
fiir “‘24,3 g Mg” als Ganzes das Symbol (Formelzeichen) 24,3 g-Mg definieren, 
dann k6énnte man sogar eine weitere eindeutige ““Gleichung”’ aufstellen: 
| mol-Mg = 24,3 g-Mg. 

Diesen Definitionen entsprechend kann kein Zweifel dariiber bestehen, daB damit 
nicht etwa gemeint ist: 1 mol = 24,3 g, was in der Tat gleichbedeutend ware mit 
der—unrichtigen—Auffassung Dimension [Stoffmenge] = Dimension [Masse]. Prak- 
tisch kommen aber bisher solche “‘Gleichungen”’ nicht vor. 

2.14. Eine weitere Kritik kénnte sich erstrecken auf die ebenfalls zu findende 
Auffassung, dafB man in Gleichungen zwar die oben erwahnten Molzahlen ” und 
Molekelzahlen (oder Atomzahlen) N, mit der Dimension einer reinen Zahl, 
verwenden diirfe, nicht aber die zugehérigen Angaben N Molekeln oder n mol als 
Ganzes, im Sinne von “Zahlgr6Ben”’. 

Tatsiichlich kénnte man mit N und n auskommen und damit z.B. die in Ubersicht 
III unter 3 erwihnten ‘“‘Stoffmengen-GréBen”’ und die unter 6 erwahnten “Anzahl- 
Konzentrationen”’ bilden sowie, entsprechend Punkt 8, in “‘Anzahlen enthaltenden 
GréBengleichungen”’ eindeutig und dimensionsrichtig verwenden. 





E. LANGE 


Aber man wiirde dann auf die Vorteile verzichten, die z.B. mit den in Ubersicht III 
Punkt 2 skizzierten “‘stoffmengenbezogenen GréBen”’ und den in Punkt 5 genannten 
““Stoffmengen-Konzentrationen”’ verbunden sind. Dann darf z.B. die inhaltsreichere 
Angabe einer Warmeténung “Verbrennungswarme von Kohle Q* = 94 kcal/mol’, 
mit der Stoffmengeneinheit mol im Nenner, nicht mehr verwendet werden. Manche 
fabellen in Sammelwerken, z.B. im Landolt-Bérnstein, kénnten in Spalteniiberschrif- 
ten nicht mehr derartige Hinweise auf “‘inhaltsreichere’’” Angaben verwenden. 

Hinzu kommt, daB auch die Vorteile von reinen GrdBengleichungen im Sinne von 
nicht erreichbar waren; allerdings ist diese Gleichungsart 

wenig verwendet worden. Beispielsweise kann eine einzige reine GréBen- 
sleichung fiir die allgemeine Gasgleichung p} St.R*.T ausreichen, um beliebig mit 
‘hiedenen Angaben fir die allgemeine Gaskonstante, z.B. 


R 8.3 J Grad“! - mol"! 8.3 - 10-3 J Grad“! - mmol"! 
10? J Grad“! - kmol"! 1.38 - 10-*3 J Grad - Molekel-, 


Stoffmenge, z.B. St N Molekeln nmol n' mmol (falls n’ die 


-ahl ist), richtig rechnen zu k6nnen. 


‘n wurde man mit N und n allein je einen Ausdruck formulieren miissen, 
r mit der Boltzmann-Konstante k und pl} nRT mit der molaren Gas- 
R 8.3 J Grad-. 
uBte Beschrinkung auf die Verwendung von WN und n ist also méglich, 
nd kommt vor. Sie niitzt aber nicht alle méglichen Vorteile aus, die sich 
Mitberiicksichtigung der eigenen chemischen GrundgréBe *“‘Stoffmenge”’ 
ergeben k6nnen. 

2.15. SchlieBlich sei auch noch kritisch auf die mit der in 2.14 geschilderten 
engeren Auffassung etwas zusammenhingende Sonderauffassung eingegangen, 1 Mol 
sei nichts weiter als die Loschmidtzah/ N;, = 6,0 - 10°, also 1 mol Vi = 6,0 - 10. 

Dann wirde folgen: 

(1) Die Loschmidt-Konstante N,,* = 6,0- 10*8/mol ergibe 1, d.h. eine solche 
Konstante wire iberfliissig. 

(2) Die allgemeine Gaskonstante R* = 8,3 J Grad mol ergibe dann 1,38 - 10-8 
J Grad-! d.h. genau den Wert der Boltzmann-Konstante k. Dann ware wohl die 
allzemeine Gaskonstante R* neben der Boltzmann-Konstante & nicht mehr ndotig. 

(3) Der Ausdruck zur Kennzeichnung des Volumens von Ag, v* 10,3 cm*® mol", 
der gelegentlich—unzweckmissigerweise—als “‘Mol-Volumen’’ bezeichnet worden 
ist, besser aber als “‘stoffmengenbezogenes Volumen von Ag” bezeichnet werden 
sollte, wiirde dann die Form 1,7 - 10~-*8 cm* annehmen, also genau das auf 1 Atom im 
\g-Metall entfallende Volumen darstellen. Es erscheint nicht zweckmaBig, dann 
noch von “‘Mol-Volumen” zu sprechen. 

AuBerdem wire wohl mancher Chemiker sonderbar beriihrt, wenn er fest- 
UiBte, daB seine Schreibweise “1 Mol H,SO,” so viel wie “6,0 - 10” H,SO,”’ 
bedeuten soll. Er kénnte sich héchstens mit der Angabe ‘*6,0 - 10% H,SO,-Molekeln”’ 
zufrieden geben. Das wiirde sich aber nicht aus der kritisierten Auffassung 
ergeben. 

Diese Beispiele, die sich noch vermehren lieBen, diirften zeigen, da auch 
die Gleichsetzung 1 Mol Ni 6,023-10* nicht zweckmiabBig ist. 
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2.16. Als wichtiges Anwendungsbeispiel der Stoffmengen-Einheit 1 Mol sei die 
prinzipiell empirisch erhaltliche—MaBzahlgleichung 
- I 
(Tox } Er, 3} (Sto ~ 
12,46 12.46 


zwischen der absoluten Temperatur 7 und der translatorischen kinetischen Energie 
Etr von n Mol eines idealen Gases genannt. Aus der hieraus durch Umformung 
entnehmbaren GrdBengleichung mit Konstante 6 

T = E,,/St “K mol/(12,46 J) 


E,,/St-d, bei 6 K mol/(12,46 J), 
und einer willkiirlichen, aber zweckmaBigen Definition 6 = 1, d.h. der damit gleich- 
bedeutenden Ejinheitengleichung 
| “K = 12,46 J/mol = 2,98 cal/mol 
ergibt sich die entsprechende GréBengleichung ohne Konstante 
T = E,,/ St. 


Wiirde man, wie friher* einmal geschildert, eine besondere ““Transenergie-Einheit’ 
1 Boltzmann 12,46 J verwenden, so ergibe sich die einfachere Einheitengleichung 


1°K | Boltzmann/mol, 


und mit diesen koharenten Einheiten | °K, 1 Mol und | Boltzmann wandelt sich die 


obige GréBengleichung ohne Konstante in die ahnlich aussehende Mabzahigleichung 


{7 {Ei Bolten 1 {Sto} ey 


KJ r, nnd 
um. Damit wiirde sich fiir 1 Mol des Gases, bei n 1, die besonders einfache 
MaBzahlgleichung 
also Gleichheit der MaBzahlen {T-} fiir die absolute Temperatur und {E,, goitzmann} 
fiir die in Boltzmann ausgedriickte translatorische kinetische Energie ergeben. Auf 
diese Weise wire die Grunddimension der Warmelehre [Temperatur] durch die 
Dimension [Energie]/(Stoffmenge] ersetzt. 
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EINIGE GRUNDGEDANKEN ZUM 
10-JAHRIGEN CITCE-JUBILAUM* 


E. LANGI 
nstitut fiir Physikalische Chemie der Universitat Erlangen, 
Erlangen, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Aus AnlaB des zehnjahrigen Bestehens des CITCE werden einige allgemeine 
Gesichtspunkte zusammengestellt, die insbesondere in der CITCE-Nomenklatur-Kommission 
wiederholt eine Rolle gespielt haben; sie betreffen: 
1. Stellung und Inhalt der Elektrochemie im Rahmen der exakten Naturwissenschaften. 
2. Allgemeine Gesichtspunkte betreffend GrdBen und Beziehungen zwischen GréBen. 
3. Die LUPAC-Empfehlung des MKSA-Ma8systems und die Dimension der elektrischen 
Ladungseinheiten 
Empirie und Definition im Kraftgesetz und die Dimension der Masse 


5. Der Begriff der Stoffmenge und abgeleitete Stoff becriffe. 


Abstract—On the occasion of the tenth anniversary of the creation of CITCE some general points 


v are presented, with special reference to those which have repeatedly played a part in the work 
ommission on Nomenclature and Definitions. These pertain to: 
tion and content of electrochemistry within the frame of the exact sciences. 
neral considerations concerning quantities and relationships between quantities. 
The LUPAC recommendation concerning the MKSA system of units and the dimensions of the 
nits Of ¢ ectrical charge 
1 and definition in the /aw of force and the dimension of mass. 


t of quantity of substance and derived concepts. 


Résumé—A |’occasion du dixi¢me anniversaire de la fondation du CITCE on présente quelques points 


de vue généraux, en particulier ceux qui ont a plusieurs reprises joué un réle dans les travaux de la 


Commission de Nomenclature et Definitions. Ceux-ci se rapportent a: 
1. La position et le contenu de l’électrochimie dans le cadre des sciences exactes. 
Des points de vue généraux concernant les grandeurs et les relations entre grendeurs. 
La recommandation de TUPAC concernant le systeme d’unités MKSA et les dimensions des 
s de charge éle« frique 
Empiricisme et définition a propos de la force et de la dimension masse. 


Le concept de guantité de substance et concepts connexes. 


IN DIESEM Jahre 1959 kann das Internationale Komitee fiir elektrochemische Thermo- 
dynamik und Kinetik (CITCE) auf das erste Jahrzehnt erfolgreicher Arbeit zurick- 
blicken, ein erhebender Gedanke fiir jeden, der die ersten Jahre seiner Entwicklung, mit 
ihrem Enthusiasmus, mit den ermutigenden ersten Erfolgen, aber auch mit den Unzu- 
langlichkeiten mancher ersten Versuche, miterlebt hat. Da scheint es wohl am Platz, 
wenn heute, anstelle eines Forschungsberichtes, einmal auf einige ausgewahlte Grund- 
fragen eingegangen wird, die in der Nomenklatur-Kommission! des CITCE schon 
immer eine Rolle gespielt haben und ein gewisses allgemeines Interesse verdienen. 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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1. STELLUNG UND INHALT DER ELEKTROCHEMIE IM RAHMEN 
DER EXAKTEN NATURWISSENSCHAFTEN 

In den vergangenen Jahren wurde, z.B. bei den CITCE-Beratungen iiber die 
Bildung neuer Kommissionen, immer wieder einmal die Frage beriihrt, welchen /nhalt 
und damit welche Ste//ung die Chemie, die physikalische Chemie und die Elektrochemie 
im Rahmen der gesamten Naturwissenschaft einnehmen. Diese Frage ist gar nicht so 
leicht zu beantworten. Denn wenn man von den historischen Namen Physik und 
Chemie ausgeht, gerat man oft in Schwierigkeiten, weil ihre gegenseitige Abgrenzung 
und damit ihr Inhalt nicht ohne weiteres geklart erscheinen. Beispielsweise wurde vor 
Jahren auf einer Bunsentagung das Hauptthema “‘Kernchemie”’ mit ungefahr densel- 
ben Vortragen behandelt, die man etwas spater auf einer Physikertagung unter dem 
Namen ‘“Kernphysik’’ gehalten hat. Oder, unter dem Namen “Atomphysik”’ 
findet man buchmaBige Darstellungen von Forschungsergebnissen am festen K6rper, 
die andernorts unter der Bezeichnung “‘physikalische Chemie’? behandelt werden. 
Bei manchem Forschungsergebnis wei} man wirklich nicht mehr, ob man es nun zur 
Physik, zur Chemie oder zur physikalischen Chemie rechnen soll. Jeder Fachmann 
kann bei ehrlicher, jeden unangebrachten Fachegoismus ausschlieBender kritischer 
Priifung viele praktische Beispiele anfiihren, wo die Verwendung der Namen Physik 
und Chemie keine hinreichende Klarheit, u.U. sogar unfruchtbare Meinungsverschie- 
denheiten bringt. 

Es ist also keineswegs tberfliissig, wenn man sich fiir solche Zwecke einmal 
Gedanken dariiber macht, wie man bei dieser Sachlage zu einer brauchbaren Kldrung 
gelangen kann. Dies dirfte z.B. auch fiir gewisse, im Gang befindliche Bemuhungen 
um eine Rationalisierung des Chemiestudiums Bedeutung haben. Man verzichtet 
allerdings hierzu zweckmaBig zunachst einmal auf die historischen Namen Physik 
und Chemie und geht statt dessen von entsprechenden materiellen Objekten aus, und 
zwar von den Baustufen und Umwandlungsstufen der Materie,* von den betreffenden 
Zustinden und Vorgingen und von ihrer qualitativen und quantitativen Darstellung, 
kurz von den Dingen und Erscheinungen des Gesamtgebietes der unbelebten Natur, 


die richtungweisend auch fir die belebte Natur sind. Dies ist aus der 
nachstehenden Ubersicht, Tabelle I, erkennbar, die zugleich Grundlage und Ziel 
fiir den entsprechenden Unterricht und fiir die Forschung der exakten Naturwissen- 


schaften erkennen 1aBt. 


Ubersicht 1. Baustufen und Umwandlungsstufen der Materie als Grundlage und Ziel yon Unterricht 


und Forschung in den exakten Naturwissenschaften 


1.1. Baustufen der Materie, Ubersicht: 
Elementarteilchen (El.), Atomkern (Ke.), Atom (At.), Molekel (Mo.), Phase (Ph.), Mehrphasen- 
system (Mph.) und 
Umwandlungsstufen der Materie, Ubersicht: 


AEI., AKe., AAt., AMo., APh., AMph. 


Qualitative und quantitative Gewinnung und Darstellung von GroéBen und von naturgesetzlichen 
Beziehungen zwischen GréBen, welche an obigen Bau- und Umwandlungsstufen vorkommen. 


Prinzipien: Grundgr6Ben, abgeleitete GroBen, Gleichungsarten. 
Arten der wichtigsten Zahl- und MeSgr6Ben, insbesondere der Energie. 
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toffmenge N Molekeln (Atome) n mol; abgeleitete Stoffbegrifie 
nge, Flache, Volumen Geometrie 
Geschwindigkeit, Beschleunigung Kinematik | 
. ; Ee Mechanik 
| Massenpunkt; Tragheit, Kraft, Arbeit, Dynamik 
kinetische Energie 
2 Massenpunkte; Sto, Gravitation 
Vielpunktsysteme; gekoppelt Wellenlehre, Akustik 
Gleichverteilung von translatorischer 
Energie im Gas. Temperatur. Warme 
Statistische. Verteilung, Entropie Thermodynamik, Statistik, 
Festk6rper, Flissigkeit zugehorige Mechanik 
Ladung, in Ruhe: Coulombsches Gesetz, Elektrostatik 
in Bewegung: Strom, Ampéresches Gesetz, Elektromagnetismus 
elektromagnetisches Feld, Massenspektroskopie 


elektromagnetisches Wechselfeld, Licht Optik 


ftseebiete der Baustufen und Umwandlungsstufen der Materie einschlieBlich ihrer 


chen Energien und theoretischen Zusammenhidnge 


Ichen, Umwandlungen Elementarteilchenlehre 
rne, Umwandlungen Atomkernlehre 
iwen in der Elektronenhiille Atomlehre 
, stochiometrische Umwandlungen Klassische Chemie 
Umwandlungen (Gas, Fliissigkeit, Phasenlehre, u.a. Kristallographie, 
Kristall, I estkOrper, Kolloid) I estk6rperlehre 


Energetik und Kinetik von Molekelumwandlungen in Phasen 


tat, Warmeténung, Entropie Chemische Thermodynamik 
(Reziprozitats-Satze) 
Thermochemie 
Elektrochemie 
Magnetochemie 
etische Energie, Licht Photochemie (U.R.-Spektroskopie.) 


» bei Kernumwandlungen Radiochemie, Kernstrahlenchemie 
' Kolloidchemie 
(Sorptions-Analyse) 


energie 


iMngen 
u. analytische Labor.-Methoden Laboratoriumstechnik 
ftliche Technik groBer Stoffmengen Verfahrenstechnik 
hre Umwandlungen Reaktionstechnik 


Diese Baustufen der Materie sind die Elementarteilchen (El), die Atomkerne (Ke), 
die Atome (At), die Molekeln (Mo), die Molekelverbande oder Phasen (Ph) in ihrem 
gasf6rmigen, flissigen oder festen Zustand, und schlieBlich die Mehrphasensysteme 
(MPh). 

Die entsprechenden Umwandlungsstufen sind dann die Umwandlungen der Ele- 
mentarteilchen, die Umwandlungen der Atomkerne, die Umwandlungen der Atome 
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in ihren Elekronenhiillen, die Umwandlungen der Molekeln und schlieBlich die 
Umwandlungen der Phasen und Mehrphasensysteme. 

Um nun aber iiber dieses Gebiet nicht nur zu spekulieren, sondern gesicherten 
gualitativen und quantitativen AufschluB zu gewinnen und, hierauf fuBend, theore- 
tische Zusammenhiange entwickeln zu kénnen, macht man Gebrauch von geeigneten 
ztihlbaren und meBbaren GréBen und von naturgesetzlich oder durch Definition 
gewonnenen Beziehungen zwischen diesen GréBen, die an diesen Baustufen und 
Umwandlungsstufen der Materie vorkommen. Dazu bedarf es frihzeitig hinrei- 
chender Klarheit tiber gewisse al/gemeine Gesichtspunkte, iiber bewdhrte Prinzipien fiir 
die Gewinnung, die eindeutige Darstellung und die dimensionsrichtige Anwendung 
von GréBen und von Beziehungen zwischen diesen GréBen. Hierauf wird im 
nachsten Abschnitt gesondert etwas genauer eingegangen werden. 

Auf diese Weise ergeben sich also die wichtigsten Arten meBbarer GrundgréBen, 
z.B. die Lange, die Zeit, die Masse und die elektrische Ladung, und daraus abgeleitete 
GréBen, insbesondere die Energie, sowie die Anderungen und empirischen natur- 
gesetzlichen Beziehungen zwischen diesen GréBen. Nach bewahrter Tradition pflegt 
man dieses gesamte wichtige Gebiet nach den verschiedenen Energiearten zu gliedern 
und in einer Grundvorlesung “Experimentalphysik”’ zu behandeln. Bei seiner syste- 
matischen Darstellung wird in gewissem Umfang auch schon von einfachen theore- 
tischen Zusammenhingen zwischen den Bau- und Umwandlungsstufen Gebrauch 
gemacht, was vertieft und gesondert in der “‘theoretischen Physik”’ verfolgt wird. 

ypisch fiir eine ausfiihrlichere Behandlung dieses Gesamtgebietes ist nun, dab 
man jeweils die zu einer Baustufe der Materie und ihren Umwandlungen gehorenden 
Kenntnisse in entsprechenden Wissensgebieten zusammenfaBt. In der Ubersicht I 
sind einige solche charakteristische Wissensgebiete genannt, ohne Anspruch auf 
Vollstandigkeit zu erheben. 

So haben sich seit einem halben Jahrhundert das Gebiet der Elementarteilchen 
ebenso wie das der Atomkerne und ihrer Umwandlungen aus bescheidenen Anfangen 
zu je einem heute das ganze wissenschaftliche Weltbild, ja sogar die gesamte Kultur 
beeinflussenden Wissensgebiet entwickelt. Bei seiner Bearbeitung ist z.T. ein erheb- 
licher experimenteller, technischer, theoretischer und mathematischer Aufwand 
erforderlich. 

Aber auch die ganzen Atome und ihre Umwandlungen in der Elektronenhiille 
stellen heute ein imposantes Forschungsgebiet dar, man braucht nur an die Spek- 
troskopie und an die R6ntgenstrahlen zu erinnern. 

Es schlieBen sich die Molekeln und ihre “‘stéchiometrischen’’ Umwandlungen in 
Phasensystemen an, die uniibersehbar zahlreich sind und bereits lange Zeit, schon 
mit einfacherem experimentellen und mathematischen Aufwand, in dem klassischen 
Gebiet der anorganischen und organischen Chemie erfolgreich bearbeitet werden. 
Allein schon an Hand meBbarer Volumen- und Massen-Verhaltnisse und daraus 
entnehmbarer Molzahlainderungen sind hier bis heute erstaunliche und wichtige 


Erfolge erzielt worden, die noch immer eine schnelle Weiterentwicklung aufweisen. 
Dabei spielen die Temperatur und die Zeit oft nur eine qualitative Rolle, z.B. insofern 
als man oft zunichst lediglich daran interessiert ist, ob eine chemische Reaktion vor- 
oder riickwiirts lauft. Wissenschaftliche Interessen und praktische Bediirfnisse haben 
aber vielfach veranlaBt, daB man auch die Zeit quantitativ beachtet, was zu dem 
nicht immer leichten Gebiet der chemischen Kinetik gefiihrt hat. 
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SchlieBlich spielen aber auch die weniger tiefgreifenden Umwandlungen der Phasen 
und Mehrphasensysteme, wobei die Molekelarten im wesentlichen unverandert 
bleiben, unter dem Namen Phasenlehre (Abb. 1) eine bedeutende wissenschaftliche, 
technische und z.B. auch geologische Rolle. 

Auf Grund des stufenweisen Zusammenhanges*® zwischen einfacheren und kom- 


plizierteren Materiebausteinen weisen auch die einzelnen Wissenszweige entsprechende 


logische Abhdngigkeiten auf, insofern als, wenigstens im Prinzip, GesetzmaBigkeiten 
einer einfacheren Baustufe bei der theoretischen Erklarung der GesetzmaBigkeiten 
der nichsthéheren Baustufe mitverwendet werden. Damit erscheint ein altes Problem, 
das die sogenannte Wissenschaftslehre mit unzulanglichen Mitteln zu lésen versuchte, 
in modernem Gewande wieder. Beispielsweise kann man wichtige Eigenschaften 
der einfachsten Phase, des idealen Gases, aus wenigen Eigenschaften der dieses Gas 
bildenden Molekeln und aus statistischen Gesichtspunkten qualitativ und quantitativ 
entnehmen. Ein anderes, noch in voller Entwicklung befindliches Teilgebiet umfaBt 
die Bemiihungen, die wichtigen Valenzkrafte im Molekil zwischen den Atomen 
und Atomgruppen aus den Eigenschaften und GesetzmaBigkeiten des Einzelatoms 
ableiten zu k6nnen. 

Was nun im besonderen die Molekelumwandlungen in Phasensystemen und die 
damit verbundenen spezifischen Energiednderungen anbelangt, so ist die systematische 
Erforschung dieser ene rgetisch-stofflichen Zusammenhinge Gegenstand der soge- 
nannten physikalischen Chemie. Ihr wichtigstes Teilgebiet, in dem die naturgesetzlichen 
Beziehungen zwischen stéchiometrischen Stoffumwandlungen und makroskopischen 
{rbeits-, Wdrme- und Entropie-Betrdgen qualitativ und quantitativ untersucht werden, 
ist die chemische Thermodynamik. Hierbei spielt die GrundgréBe Zeit zuniachst 
nur eine gualitative Rolle, indem man z.B. bei Affinitats- und Entropie-Aussagen 
zunichst nur beachtet, ob ein Vorgang, eine Reaktion vorwarts oder riickwarts lauft. 
In letzter Zeit haben aber Verkniipfungen chemisch-thermodynamischer Aussagen und 
kinetischer GrdBen, bei denen also auch die Zeit z.B. in den sogenannten Reziprozi- 
tatssatzen quantitativ beriicksichtigt wird, zur Entwicklung eines besonderen “‘chem- 
isch-thermodynamisch-kinetischen” Wissenszweiges gefiihrt, der allerdings von manchen 
heutigen Autoren nicht vom Schépfer dieser Ideen einfach, aber wohl zu allge- 
mein, “irreversible Thermodynamik” genannt wird. 

Ein anderes, wegen der relativ leichten MeBbarkeit nun schon rund 100 Jahre 
gepflegtes Teilgebiet der physikalischen Chemie untersucht die qualitativen und 
quantitativen Wechselbeziehungen zwischen stéchiometrischen Stoffumwandlungen 
und Wdrmeténungen, die sogenannte Thermochemie. Hierbei wurde in dieser langen 
Zeit ein so umfangreiches experimentelles Tatsachenmaterial in Form physikalisch- 
chemischer Konstanten angesammelt, das man diese und viele andere Daten in 
tabellarischen Zusammenstellungen wohl nur noch auf internationaler Basis in 
Karteiform dauerhaft und Ubersichtlich erfassen und relativ wohlfeil zuganglich 
machen kann. 

Ein besonders interessantes Sondergebiet der physikalischen Chemie ist nun die 
Elektrochemie. In ihr werden Wechselbeziehungen zwischen stéchiometrischen 
Molekelumwandlungen in Mehrphasensystemen und makroskopischen elektrischen 
Feldern, mit Umsetzungen elektrischer Arbeitsbetrdge, erforscht. Eine systematische 
Darstellung beriicksichtigt den Aufbau elektrochemischer Mehrphasensysteme aus 
Einzelphasen und Zweiphasensystemen, indem zweckmaBigerweise zuniachst die 
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elektrochemisch wichtige Einzelphase, dann das elektrochemische Zweiphasensystem, 
die Elektrode, und schlieBlich die sich hieraus ergebenden elektrochemischen Mehr- 
phasensysteme, insbesondere die galvanische Zelle, dargestellt werden. 

Dieser Kennzeichnung der Elektrochemie entsprechend werden also Beziehungen 
zwischen stofflichen Gebilden und elektrischen Feldern atomarer Ausdehnung, z.B. 
die Ionisation eines H-Atoms oder einer gelésten Molekel, wobei auch “‘chemische”’ 
und “‘elektrische’’ Gesichtspunkte eine Rolle spielen, nicht zur eigentlichen Elek- 
trochemie gerechnet. Denn sonst muBten groBe Gebiete der anorganischen und der 
organischen Chemie in eine solche “Elektrochemie”’ einbezogen werden, was in 
beiderseitigem didaktischen Interesse nicht erwiinscht ist. Natiirlich leisten 
Erkenntnisse auf diesem atomaren Gebiet bei der Erklarung eigentlich elektro- 
chemischer Erscheinungen, z.B. der elektrischen Leitfahigkeit, niitzliche Dienste. 

Mit dieser Einordnung der Elektrochemie in den Gesamtrahmen der unbelebten 
Natur ist auch das Arbeitsgebiet des internationalen Komitees etwas genauer gekenn- 
zeichnet, als es blof& der Name sagt. Damit sind wohl auch Gesichtspunkte erkenn- 
bar, nach denen elektrochemische Teilgebiete in einzelnen Kommissionen gesondert 
zu bearbeiten sind und wie sie sich gegenseitig befruchten kénnen. Tatsichlich sind 
ja bisher schon viele erfreuliche Ergebnisse einzelner Kommissionen des CITCE erzielt 
worden. Eine entscheidende Verbesserung seiner Gesamtsituation und seiner inter- 
nationalen Anerkennung ist inzwischen eingetreten, indem es an die IUPAC ange- 
schlossen worden ist und seit 1959 eng mit der neugegriindeten internationalen 
Zeitschrift Electrochimica Acta verbunden wurde, wodurch auch klarere und giinstigere 
Mitgliedschaftsverhaltnisse erméglicht worden sind. So darf man die Hoffnung 
hegen, daB nach einem weiteren Jahrzehnt das Gedankengebaude der Elektrochemie 
eine noch wesentlich griindlichere Klarung gefunden haben wird und somit der For- 
schung, dem Unterricht und der elektrochemischen Technik noch umfangreichere 
Nutzanwendung gewahren wird, als es schon heute, nach dem ersten Jahrzehnt, der 
Fall ist. 


2. EINIGE ALLGEMEINE GESICHTSPUNKTE ZUR DARSTELLUNG 
VON GROSSEN UND VON BEZIEHUNGEN ZWISCHEN GROSSEN 


Wie in der Ubersicht I schon angedeutet, gibt es einige allgemeine Gesichtspunkte 
fiir die Gewinnung, eindeutige Darstellung und dimensionsrichtige Verwendung von 
Gr6éBen und von Beziehungen zwischen GrédBen, die an den Baustufen und Um- 
wandlungsstufen der Materie vorkommen. Hieriiber ist schon oft* berichtet worden. 


Es sei aber gestattet, in diesem Zusammenhang in einer Ubersicht I einige fiir den 
Chemiker und Physikochemiker wesentliche Gesichtspunkte kurz zusammenzustel- 
len, die von einigen Autoren gepriift wurden und empfohlen werden. 


Ubersicht Ul. Uber die Darstellung von GréGen und von Beziehungen zwischen GréGen 


Eine Empfehlung von N.IbI, (Ziirich), C. A. Knorr? (Miinchen), E. Lange (Erlangen), K. Schwabe 
(Dresden), G. Oberdorfer (Graz), R. Steinmaurer (Innsbruck), P. Van Rysselberghe (Stanford), H. 
Volz (Erlangen) und A. Zinzen (Berlin). 

2.1. Psychologisch und historisch primar sind sogenannte Zahlgr6Ben; sie sind definiert als 
Mengen von in bestimmter Hinsicht gleichartigen und — wenigstens im Prinzip direkt abzahlbaren 
Individuen (Einzeldinge, Einzelvorgange), die in Gleichungen vorkommen. 





LANGI 


innte Zahleinheit, als kleinste Menge, dient ein “‘Stiick” der Individuen der 


quantitativer Vergleich von “Zahlgr6Be” und “Zahleinheit” ergibt die 


Anzahl Zahlgr6Be/Zahleinheit; 


ist die einer reinen Zahl. Umegeformt ergibt sich 


Zahleinheit, 


lgréBe” und der betreffenden ““Angabe”’, d.h. dem ‘*Produkt” aus 
Soweit die Zahleinheit bekannt ist, kann die Zahlgr6Be durch 
lit werden 
Zahigr6Sen, auch nicht direkt abzahlbare, aber meSBbare 
, eindeutig darzustellen. 


aber im allgemeinen zweckmabBig festgelegte Vergleichs- 
> Mabeinheiten. 

vischen Mefgré6e und MaBeinheit in gecigneten 
u einer sogenannten 


MaBzahl MeSerdBe/MaBeinheit ; 


reinen Zahl 


Umgeformt ergibt sich 


MaBeinheit, 


e’’ und der betreffenden ““Angabe”’, d.! 


, d.h. dem “Produkt” aus 


ist, kann die MeBerdBe 


Soweit die MaBeinheit bekannt 
re Ma®Bzahl eindeutig dargestellt werden. 
llpemeinerung 


der umgeformten Aussagen in 2.3 und 2.6 erhalt man die Beziehung 
GroéBe Zahlenwert Einheit. 
*n Darstellung 


einer bestimmten Grodbe G 
dene Einheiten, z.B. [G 


;] und [G, 


_y der GrdBenart 
9] der gleichen GréBenart [G,] verwenden. 


iir dieselbe GréBe verschiedene Zahlenwerte 


G G,. 1/[G } und {G -Z£¢ Gx I [G | 


zusammengefabt, verschiedene ‘““Angaben”’: 


G G 1} [Gy. 4] G 


Dieselbe Gr6Be, hier G, 7, kann also durch verschi 
Produkte, jowe | 


edene “Angaben”, d.h. durch verschiedene 
s aus einer gewahlten Einheit gleicher GréSenart und dem zugehdrigen Zahlenwert 
bestehend, eindeutig darg slit werden. 

2.9. Im Symbol 


Einheite renannt sein 


din der Benennung dieser Gré8e darf kein Hinweis auf eine der betreffenden 


2.10. Fiir dieselbe GréBe folgt ein Verhaltnis der Zahlenwerte, das gleich dem umgekehrten 
Verhaltnis der entsprechenden Einheiten ist: 


Gx, 1, 13/{Gx, 1, 2 (Gx, 2]/[Gz, 1]. 
2.11. Gegeben 
schiedener Art 


sei eine Gruppe von drei unabhangig voneinander bestimmbaren Gr6Ben ver- 
mit je zwei Angaben auf Grund entspechender Einheiten und Zahlenwerte. 
G (Gy. 1. 2} [Gz. 2]; Dimension: [G,], 


Gz, I, 2 2]; Dimension: [Ga], 


2]; Dimension: [G,)]. 
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2.12. Besteht nun eine naturgesetzliche quantitative Beziehung zwischen diesen 3 variablen 
Gr6Ben, so wiirde man sie empirisch zunachst als * Ma8zahlgleichung”’, auch ““Zahlenwertgleichung” 
genannt, erhalten. Diese mége die Form haben 


wobei x einen von den gewahlten Einheiten abhangigen Zahlenfaktor darstellen soll. Natiirlich 
kénnen solche Gleichungen auch algebraische Summen oder andere Ausdriicke enthalten. 

2.13. Hieraus kann man eine entsprechende “‘Gr68e/Einheit-Gleichung”, meist “‘zugeschnittene 
GréBengleichung” genannt, bekommen, indem man jede MaSzahl durch den entsprechenden 
Quotienten Gr6Be/Einheit ersetzt: 


Gx, | [Gy. i] rG? [G : il GS [G 3 7 ° 


2.14. Wiederum umgeformt, ergibt sich als explizite ““GréBengleichung” mit einer fiir die 
betreffende Naturgesetzlichkeit charakteristischen dimensionsbehafteten Konstante 0 


h e 
Ga, I 0G 1G Is 


wobei 0 x[Gy, i[G ‘ 1] : [G q i] 


als Ganzes eine von den Einheiten unabhangige Gr6Be ist und die Dimension [G,] [Gg]~’ [G,,]-* hat 
Als Beispiel sei die bekannte Gravitationsgleichung K ym,m,r~* mit der Gravitationskonstante 
y = 6,68 . 10-* cm*® g~ s~* erwahnt. 

Ein Beispiel aus der physikalischen Chemie liefert die Verbrennungswarme Q Oxeal} keal 
einer bestimmten Stoffmenge St Stmoi} mol n mol Kohlenstoff in Form der primar ermittelten 
empirischen Ma8zahlgleichung {Qkeal Stmo1} x nx mit x = 94. Hieraus bekommt man durch 
Umformung die GroBengleichung™ Q St 0 mit der zugehGrigen “‘physikalisch-chemischen Kon- 
stante” ) = 94 kcal/mol, der Verbrennungswarme von Kohlenstoff als “‘stoffmengenbezogene GroBe”’. 

Alle derartigen “physikalisch-chemischen Konstanten”, die man in Tabellenwerken, z.B. im 
Landolt-Boérnstein, findet, geh6ren zu solchen ““Gr6Bengleichungen mit Konstante 0°’. Da sich die 
Physikochemiker praktisch schon immer nach diesbeziiglichen allgemeinen Gesichtspunkten gerichtet 
haben, diirfte es nicht tiberfliissig sein, wenn man in solchen Tabellenwerken und Lehrbiichern kurz, 
systematisch und doch leicht verstandlich auf die zugrunde liegenden Prinzipien der Gewinnung, 
eindeutigen Darstellung und dimensionsrichtigen Verwendung von GroBen und von naturgesetzlichen 
Beziehungen zwischen GréBen hinweist 

2.15. Nun kann eine entsprechende Einheiten-Gleichung entweder in Anlehnung an 2.14 will- 


kiirlich, aber zweckmaBig festgelegt werden oder schon vorher festgelegt sein: 
ry, 11°. 


Wenn in einem solchen Fall der Zahlenfaktor z | ist, sagt man, da8 die betreffenden Einheiten 
“koharent” sind, z.B. 1 dyn 1 gcm sec. 

2.16. Zu einer (von den speziellen Einheiten unabhangigen) Gr6éBengleichung ohne dimensions- 
behaftete Konstante fiir das betreffende Naturgesetz kann man gelangen, wenn man sinngema8 2.14 
mit 2.15 kombiniert: 


Falls man 2.15 so definiert, daB zx I ist, vereinfacht sich die GréBengleichung zu 


G 


Beispielsweise lautet das bekannte Kraftgesetz der Mechanik K mb, Der Vorteil einer solchen 
5 
GréBengleichung ohne Konstante besteht darin, da8 sie von Einheiten unabhangig ist, keine 
t 5 5°5 
Naturkonstante enthalt und, wenn man entsprechende koharente Einheiten benutzt, zu einer fiir 
praktische Berechnungen verwertbaren Ma8zahlgleichung fihrt, die, beziiglich der auftretenden 
Zahlenfaktoren und Potenzen, die gleiche Form wie die GréBengleichung aufweist. 





LANGE 


Ersetzt man in der empirischen MaBzahlgleichung 2.12 {Gz, 1,1} durch G,, 1/[G,, 1] und 
lést nach [G,. ;] auf, so folgt als “‘Anschlu8-Gleichung” 


(Gy, I, 13 


Jede Seite hat die Dimension [G,]. Sie kénnte, durch naturgesetzlichen Anschlu8 an andere Ein- 
heiten, zur Festlegung einer Einheit [G,, 1] dienen, und zwar besonders einfach, als [G,, 1] = Gy, t, falls 
gerade {Gz, 1, 1 Gy i 1 x ware. Beispielsweise wurde gemaB | g = my... (Vem }~' die Grundein- 
heit der Masse | g urspriinglich als Masse von so viel Wasser — unter Grundbedingungen — eindeutig 
festgelegt, da das Volumen gerade | cm* ist. Keineswegs bedeutet dies natiirlich, das die Dimension 
der Masse an die Dimension des Volumens angeschlossen ist. 

2.18. Als abgeleitete GréBe bezeichnet man einen mathematischen Ausdruck, der aus einer oder 


mehreren GréSen mit je einer Potenz und mit einem Zahlenfaktor gebildet ist; er k6nnte, als 


Definition, etwa die gleiche Form haben wie die obige GréBengleichung in 2.16: 
G I G' I us 


dann waren G, 7 die abgeleitete GrdBe und Gz 7; sowie G,. 7 die unabhangigen GréBen. Auch 
Summen solcher Ausdriicke gleicher Dimension kénnen abgeleitete GrdBen bilden. 
2.19. Oft ist eine solche Einfiihrung einer abgeleiteten Gr6Be nur mit einer eigenen Benennung 


(z.B. “Geschwindigkeit’’) und einem eigenen Symbol (z.B. v) verbunden, wahrend diese abgeleitete 


GréBe mit einer entsprechenden Kombination von Einheiten der unabhangigen variablen GrdBen 
(z.B. cm/s, Seemeile/Stunde) angegeben wird. 

2.20. Sofern aber dariiber hinaus fiir die abgeleitete GréBe auch eine eigene Einheit, mit ihrer 
eigenen mung (z.B. ““Knoten”) und ihrem eigenen Symbol (z.B. kn) eingefiihrt wird, ist dies 
gleichbedeutend mit einer gleichzeitigen Definition einer entsprechenden Ejinheitengleichung (z.B. 
| Knoten | Seemeile/1 Stunde). 

2.21. Eine Verhaltnisgr6Be ist der Quotient zweier GréBen gleicher Art, eventuell mit einem 
Zahlenfaktor, z.B 

Gx] Gz. 1/Gz. 11, z.B. Winkel Bogenlange/ Radius. 


Obgleich fiir solche Verhaltnisgr68en formal die gleiche Dimension einer reinen Zahl resultiert, darf 
die GréBenart des Zahlers und des Nenners nicht unberiicksichtigt bleiben, z.B. dann, wenn derartige 
Verhaltnisgr68en addiert werden sollen. 

2.22. Die vorstehenden Darlegungen mdgen durch einige Bemerkungen iiber unabhangige und 
abhangige GréBen, Grundeinheiten und Dimensionen abgeschlossen werden 

Fabt man ein Gebiet mit x verschiedenen GréBenarten, also x verschiedenen Dimensionen, ins 

uge und wiirde man willkiirlich, aber natiirlich gewissen Zwecken entsprechend, ¢( <x) voneinander 

unabhingige Dimensionsgleichungen festlegen, so blieben (a ¢) “unabhangige” oder “Grund- 
dimensionen” (z.B. [Lange], [Masse], [Zeit]) ibrig. Mit diesem ergeben sich ¢ Grunddimensionsaus- 
driicke fiir ¢ abhangige Dimensionen. Man spricht dann von einem (x ¢)-Dimensionssystem. 

2.23. Praktisch pflegt man die obigen Dimensionsverhialtnisse dadurch zu verwirklichen, daB 
man priaziser fiir jede der x GrdBenarten je eine besondere Einheit, also x Einheiten verschiedener 
Dimension, ins Auge fat. Werden nun zwischen diesen Einheiten willkiirlich, aber gewissen 
verfolgten Zwecken entsprechend, ¢(<x) voneinander unabhangige Einheiten-Gleichungen fest- 
gelegt, so bleiben (x ») verschiedene, voneinander unabhangige ““Grundeinheiten” (z.B. cm, g, sec) 
librig. Mit diesen ergeben sich ¢ Grundeinheiten-Ausdriicke fiir 6 abhangige Einheiten verschiedener 
Dimension. Man spricht dann von einem (x — ¢)-Einheitensystem, z.B. von einem “Dreiersystem”. 

Zu dieser Ubersicht mégen nachfolgend noch einige Er/duterungen gegeben werden. 
Der — von historischen Griinden abgesehen — sachliche Vorteil und Dauerzweck der 
Festlegung mehrerer, verschieden groBer Einheiten fiir jede GréBenart besteht darin, 
das man somit in den Angaben sehr verschieden groBer GréBen einer bestimmten 
Art doch noch mit nicht zu unhandlich groBen oder kleinen MaBzahlen auskommt. 
Kaum jemals wird man eine geographische Entfernung in mm oder einen Atom- 
durchmesser in km angeben. 

Dieses Vorhandensein mehrerer Einheiten einer GréBenart kann sich aber auch 
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nachteilig auswirken; denn bei der bloBen Verwendung von verschiedenen MaBzahlen 
fiir eine bestimmte GréBe, auf Grund verschiedener Einheiten, kénnen Unklarheiten 
auftreten; auBerdem ist damit eine eigentlich unndtige Mannigfaltigkeit in der 
Darstellung eines einzigen Sachverhaltes gegeben. Vor allem kann sich diese 
Vielfalt darin st6érend bemerkbar machen, da eine bestimmte naturgesetzliche 
Beziehung durch verschiedene, einheitenabhangige MabBzahlgleichungen wieder- 
gegeben werden kann. 

Gerade diese Nachteile kann man durch die Verwendung eines einzigen GréBen- 
symbols, anstelle verschiedener Angaben Ma8zahl x Einheit, fiir eine bestimmte 
Gr6éBe, insbesondere in einer einheitenunabhdngigen Grdébengleichung beseitigen. 
Die dabei ausgeniitzte Ubertragung einfacher mathematischer — im Grunde nur fiir 
reine Zahlen geltender — Rechenregeln auf Einheitensymbole erfolgt aber auch im 
umgekehrten Sinn, und zwar bei der Umwandlung von Gréfengleichungen in 
MaBzahlgleichungen durch Wegkiirzen der Einheitensymbole in den Angaben. Eine 
solche Méglichkeit, die man bei einer sogenannten Dimensionskontrolle, in Form 
der Gleichheit der Dimension beider Seiten einer Gleichung, zu bestatigen pflegt, 
stellt zugleich ein notwendiges, wenn auch nicht hinreichendes Kriterium fiir die 
Richtigkeit einer Gleichung dar. Erst die nach Wegkiirzen der Einheitensymbole 
resultierende Maf8zahlgleichung bietet dann die eigentliche Voraussetzung fiir die 
Ausniitzbarkeit einer Gleichung, namlich z.B. fiir die Berechnungsméglichkeit der 
unbekannten Ma8zahl einer abhaingigen GréBe aus den bekannten Mafzahlen der 
anderen abhangigen GréBen. 

Einem weitergehenden Vereinfachungsziel dient die in manchen Fallen definierte 
Einheitengleichung. Damit kann einmal in einer GréBengleichung mit einer einheiten- 
behafteten Konstante 6 die letztere beseitigt und so eine entsprechende Gréfen- 
gleichung ohne eine solche, immer etwas komplizierend wirkende Konstante gewonnen 
werden. Aber auch umgekehrt kénnen auf diese Weise, nach dem Einsetzen der 
Angaben fiir die GréBen in einer entsprechenden GréBengleichung, die Einheiten- 


symbole wieder weggekiirzt werden, so daB wiederum eine reine Mabzahlgleichung 


fiir rein zahlenmaBige Berechnungen ibrig bleibt. 

Entsprechend diesem eigentlichen Zweck einer Einheitengleichung kann sie 
keineswegs allgemein verwendet werden. So darf man sich nicht dariiber wundern, 
daB 1 dyn. cm wohl in einer Angabe fiir einen Arbeitsbetrag, nicht aber fiir ein 
Drehmoment durch | erg ersetzt werden darf, oder daB man eine einfache Lingen- 
angabe | cm natiirlich keineswegs ohne weiteres als Angabe einer Kapazitat 1,11 pF 
auffassen kann. 

Eine weitere Eigentiimlichkeit einer Einheitengleichung besteht in der damit 
gegebenen Realisierungsméglichkeit einer Einheit an Hand einer naturgesetzlichen 
Beziehung unter Verwendung unabhangiger Einheiten; z.B. kann man | erg durch die 
Kraft 1 dyn auf dem Wege | cm verwirklichen. Allerdings ware dies auch ohne eine 
Einheitengleichung, allein auf Grund der entsprechenden Anschlubgleichung (2.17) 
méglich, wie das historische Beispiel der Festlegung von 1 g durch die Masse von 
1 cm* H,O zeigt. 

Wenn eine solche naturgesetzliche Grundlage einer Einheitengleichung anschaulich 
wirkt, kann es vorkommen, da man sich des Definitionscharakters dieser Gleichung 
nicht mehr bewuBt ist. Fehlt aber eine solche leichte Veranschaulichungsméglichkeit 
einer Einheitengleichung, dann kommt, dem weniger Eingeweihten vielleicht etwas 


9 
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liberraschend, das eigentlich in jeder solchen Definition liegende ‘“‘Unzumutbare”’ 
zum Ausdruck. Ein bekanntes Beispiel hierfiir bietet die Einheitengleichung des 
CGS-Systems fiir die elektrostatische Ladungseinheit® | us | cm** g¥? 5-1, Jahr- 


zehntelang hat man diese Einheitengleichung als tragbar empfunden und damit 


rerechnet, wahrend man heute, wo man mehr zum MKSA-System neigt, 
lich die Ansicht hért, es sei ““unméglich’’, eine elektrische Ladungseinheit 
iten fir Lange, Zeit und Masse auszudriicken. In Wirklichkeit enthalt 
jede derartige Einheitengleichung, wie erwahnt, etwas derartig ““Unzumutbares.”’ 

Einige weitere Gesichtspunkte kénnen auch aus den spezielleren Darlegungen 
liber ““Stoffmenge”’ an anderer Stelle®»4, sinngemaB verallgemeinernd, tibernommen 
werden 

leutung der Einheitengleichungen fir Fragen der Einheitensysteme 
zu kennzeichnen, erscheint es zweckmaBig, die Vorteile und Nachteile 

ch einmal zusammenzustellen. 
ft ist die Definition einer Einheitengleichung, falls damit, statt einer 
schwierigeren unmittelbaren Realisierungsméglichkeit, eine Einheit auf Grund einer 
anschaulichen Einheitengleichung indirekt realisiert werden kann, ferner wenn so 
eine etwas kompliziertere GréBengleichung mit einer dimensionsbehafteten Konstante 
) durch eine einfachere GréBengleichung ofne eine solche Konstante ersetzt wird und 
sofern damit eine besonders einfache Analogie zwischen einer GréBengleichung ohne 
dimensionsbehaftete Konstante und einer MabBzahlgleichung mit koharenten Ein- 

heiten erreicht wird. 

Nachteilig ist die Einfiihrung einer Einheitengleichung, falls damit, statt einer 
leichten unmittelbaren Realisierungsméglichkeit, eine Einheit durch eine nicht leicht zu 
veranschaulichende und schwer experimentell zu verwirklichende Einheitengleichung 
ersetzt wird, falls ferner auf diese Weise Komplikationen durch die beschrankte 
Giiltigkeit einer Einheitengleichung hervorgerufen werden und wenn schlieBlich 
sonderbar anmutende Konsequenzen in Kauf genommen werden miissen. 

Im vorausgehenden diirfte klar geworden sein, das das Symbol, z.B. G, ; sowohl 
einer MeBgréBe oder Zahlgr6Be als auch das einer zugeh6rigen Einheit, z.B. [G, ;], 
zunichst das entsprechende “Quantitative”, das ““AusmaBb, den “GrdBenwert” oder 
die ““GroBheit” bedeutet, sodaB man mit dem Zahler und dem gleichartigen Nenner 
eines Quotienten von der Art G, ,/[G,,] oder mit jeder Seite der entsprechenden 
Gleichung zwischen einer GroBe und einer ihrer Angaben G, , ‘G11 ° (Gil 
unbedenklich wie mit reinen Zahlen rechnen kann. Der bekanntlich daruber hinaus 
mit den Symbolen der GréBe und der Einheit gegebene Hinweis auf die “GrédBen- 
qualitat”, die “GroBenart’’, die “Dimension” soll eigentlich nur deutlich zum Aus- 


druck bringen, zu welcher GroéBenart der betreffende Gro6Benwert gehért, damit man 


z.B. leicht und sicher erkennen kann, das in Auotienten oder Gleichungen obiger oder 
auch komplizierterer Art wirklich jeweils zwei vergleichbare Gré®enwerte miteinander 

verden. Gegen den praktischen Wert des GréBenbegriffes und der Gré- 

ngen, einschlieBlich der Dimensionsbetrachtungen, soll damit in keiner 

xt werden. 

influB derartiger Vor- und Nachteile haben sich im Laufe der Zeit 
Einheitensysteme mit einer bestimmten, verhaltnismaBig kleinen Anzahl 
igen Grundeinheiten und mit durch Einheitengleichungen festgelegten, 


inheiten herausgebildet. 
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Als ein Grenzfall, mit nur einer Grundeinheit und Grunddimension [Linge], ist 
einmal ein Einheitensystem (und Dimensionssystem) diskutiert worden, mit so viel 
Einheitengleichungen, daB alle abgeleiteten Dimensionen durch bestimmte Potenzen 
der Grunddimension [Lange] dargestellt werden. Dieses System hat sich nicht 
bewahrt, offenbar weil dadurch zwar gewisse Vorteile bedingt sind, denen aber mehr 
Nachteile gegeniiberstehen. 

Auch ein anderer Grenzfall ist prinzipiell denkbar, daB man nimlich keine einzige 
Einheitengleichung definiert. Ein solcher Versuch, der noch nicht praktisch gepriift 
wurde, ware durchaus vertraglich mit der Definition abgeleiteter variabler GréBen 
im Sinne von 2.18 und 2.19 Auch kénnten AnschluBgleichungen durchaus weiter 
benutzt werden, um Einheiten auf Grund anderer Einheiten eindeutig in bisheriger 
GroéBe festzulegen. 

Daf jede Entscheidung fiir ein bestimmtes Mafsystem in gewissem Sinn will- 
kiirlich, wenn auch natiirlich zweckmaBig, ist, kommt wohl auch darin zum Aus- 
druck, da man nach Einfiihrung des CGS-Systems, also eines Dreiersystems, mehr 
als ein halbes Jahrhundert lang einwandfrei gerechnet hat, bevor man ein Vierer- 
system, das MKSA-System, vorschlug, mit dem man natiirlich ebenso einwandfrei 
rechnen kann, das aber bis heute noch nicht das urspriingliche Dreiersystem voll- 
kommen zu verdrangen vermochte. 


3. DIE [1UPAC-EMPFEHLUNG DES MKSA-MASS-SYSTEMS UND 
DIE DIMENSION DER ELEKTRISCHEN LADUNGSEINHEITEN 


3.1. AnlaB zur Diskussion der elektrischen Ladungseinheiten 

In letzter Zeit sind von magebender [UPAC-Seite’ Empfehlungen ausge- 
sprochen worden, in der physikalischen Chemie und speziell in der Elektrochemie 
nach Méglichkeit von dem sogenannten MKSA-Mabsystem Gebrauch zu machen. 
Dabei soll es durchaus jedem unbenommen bleiben, in Zahlenangaben und Tabellen, 
dezimale Vielfache oder Submultiple von Grundeinheiten, z.B. mg neben kg, zu 
verwenden. Aber in GréBengleichungen kénnten so manche unndtigen Kompli- 
kationen, z.B. hinsichtlich der Dimensionen, vermieden werden. Uberdies sollen 
nach den Empfehlungen auch Ausnahmen zugelassen werden fiir solche Fille, wo 
z.B. ein Abgehen von Einheiten des CGS-Mafsystems unnétige Hirten mit sich 
bringen kénnte. So kénnte es bedenklich erscheinen, dafs man bei der Angabe von 
Dipolmomenten in Debye-Einheiten nicht mehr | Debye-Einheit 10-8 us cm, 
sondern 1/3 10-*° C cm setzen miBte. 

Natiirlich braucht man derartigen MaBsystemfragen keine héhere Bedeutung 
beizumessen, als solchen Zweckmiabigkeits-Gesichtspunkten zukommt. Aber 
immerhin schien es schon in einer friheren Notiz® angebracht, mit einer einschlagigen 
Bemerkung zu enden, daB man sich, selbst bei Anlehnung an das CGS-MaBsystem, 
darauf beschrinken kénnte, iiberhaupt nur eine einzige Ladungsart mit der Dimension 
[Ladung] zu verwenden. Gerade dieser Vorteil wird bekanntlich im MKSA-MafBsy- 
stem erreicht. Es erhebt sich aber dann die naheliegende Frage, ob und unter welchen 
Umstinden man auch die alten Ladungseinheiten des CGS-Mabsystems, die doch 


noch gelegentlich vorkommen, mit der gleichen einheitlichen Dimension [Ladung] 
verwenden kann, sodaB nur ein entsprechendes Zahlenverhiltnis zu beriicksichtigen 
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wire. DaB eine solche Vereinfachung tatsachlich erreichbar ist, mége nachstehend 
erdértert werden. 

Eine eindeutige experimentelle Festlegung von Ladungseinheiten stiitzt sich darauf, 
dais man sich im Prinzip mit jeder Ladung zwei verschiedene Grundversuche 
durchgefiihrt denken kann: Einmal auf Grund der e/ektrostatischen Kraft zwischen 
zwei Ruheladungen und zum anderen auf Grund der elektromagnetischen Kraft 
zwischen zwei bewegten Ladungen. Bei der Auswertung dieser Versuche finden die 
in Abschnitt 2 angegebenen allgemeinen Gesichtspunkte Anwendung. Und zwar 
kann man fiir das zugeh6rige Coulombsche bzw. Ampéresche Gesetz zundchst je 
eine empirische Mabzahlgleichung aufstellen und hieraus entsprechende “*AnschluB- 
gleichungen” fir die Festlegung von Ladungseinheiten gewinnen. 


3.2 Elektrische Ladungseinheiten auf Grund des Coulombschen Gesetzes 
Fiir die elektrostatische Kraft erhalt man, mit den Einheiten dyn und cm und mit 
dem willkiirlichen Zahlenfaktor 1, zunachst—wie im CGS-MaBsystem—die empirische 


Mabzahleleichung 
\—2 


em 3 


2 f) 


t Kayn} liqus} 
und hieraus fiir die friiher’ mit Us bezeichnete Ladungseinheit die AnschluBgleichung 


dynJ 


| ‘Kk 1/2 fp 1-1 
1 Us = q{Kayp} [a ae 
| Us ist also eindeutig experimentell durch diejenige Ruheladung gegeben, die 
auf eine im Abstand | cm befindliche, gleich groBe Ruheladung 1 Us eine abstoBende 
Kraft 1 dyn ausiibt. Hieraus folgt das Coulombsche Gesetz 
cm? g s* q’ 


a Se 0 
Us* r 


> 


9 
qq 
y r2 


zunichst als GréBengleichung mit der Konstante 


6, = cm* g s-? Us? 


Im absoluten Malsystem wiirde der elektrostatische Grundversuch mit den 
Einheiten N Newton, m und einem, in Wirklichkeit nicht willkiirlichen, Zahlen- 


faktor 9 . 10” die empirische MaBzahlgleichung 


(Ky = 9 


1C 


Hiernach wiire also 1 Coulomb experimentell eindeutig festgelegt durch den 3 . 10%?- 
fachen Betrag derjenigen Ruheladung gq, die auf eine gleich groBe Ruheladung g im 
Abstand 1m eine elektrostatische Kraft 1 N ausiibt. Das daraus entnehmbare 
Coulombsche Gesetz lautet 


,mkgs? ¢@ 
K=9 1% —2— -2 
C- 


als GréBengleichung mit der Naturkonstante 
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Man pflegt es aber mit einer etwas anders definierten Konstante, auf Grund der 
Definition der sogennannten Verschiebungskonstante 


l C2 l 
479.10" m? kg s* 47705 





Eo 


und unter Verwendung der bekannten Einheitengleichungen 1 C = 1 As und 1 VAs 
1 kg m? s~* in der Form zu schreiben: 


l As 
479. 10° Vm 


wobei &y ist 
Wertet man die beiden AnschluBgleichungen fiir 1 Us und fiir 1 C aus, so ergibt 
sich die Einheitenbeziehung 

i< 3. 10° Us, 


beide Einheiten haben die gleiche eigene Dimension [Ladung]. 


3.3 Elektrische Ladungseinheiten auf Grund des Ampéreschen Gesetzes 

Fiir die elektromagnetische Kraft zwischen zwei parallel bewegten Ladungen 
erhalt man mit den Einheiten dyn, cm, s und mit dem willkiirlichen Zahlenfaktor 
1 zunichst wie im CGS-Mabsystem die empirische Mafzahlgleichung 


) \—2 


fk f 1S fa, 2 Sy 
t Kayn} I Jum 5 i Vem/ss Vem J 


und hieraus fir die friiher§ mit 1 Um bezeichnete Ladungseinheit die AnschluBgleich- 
ung 


| f P 4 - ; i 
1Um = 4{ Kayn} oS ek 


dyn J em J 
1 Um ist also experimentell eindeutig festgelegt durch diejenige Ladung gq, die in 
obigem Versuch auf eine gleich groBe Ladung | Um im Abstand | cm die Kraft 1 dyn 
ausiiben wiirde, wenn sich beide Ladungen senkrecht zu r und parallel zueinander mit 
der konstanten Geschwindigkeit 1 cm/s bewegen. Hieraus folgt das Ampéresche 


Gesetz 


als GréBengleichung mit der Konstante 6, = cm g/Um?. 

Aus einem solchen elektromagnetischen Grundversuch, der mit den Einheiten 
1 N = | Newton, | m, 1 s und mit dem unter Verwertung des Weberschen Versuches 
gewihlten Zahlenfaktor 10~’ durchgefiihrt wiirde, erhielte man, wie im absoluten 
Mab3system, zunachst die empirische MaBzahlgleichung 


{ Ky} 10 
Hieraus folgt die AnschluBgleichung 
LC gq. 10- {Ky }-™* {7 }-* {0..,,}. 


Darnach wire also 1 C experimentell eindeutig festgelegt auch durch den 10'?-ten 
Teil derjenigen Ladung gq, die auf eine gleich groBe Ladung g im Abstand 1 m die 
Kraft 1 N austiben wide, wenn sich beide Ladungen q senkrecht zu r und parallel 
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zueinander mit der Geschwindigkeit | m/s bewegten. Damit nimmt das Ampéresche 


Gesetz die Form 


als GréBengleichung mit der Konstante 0, 1o-* kg m/C* 
Da man praktisch im absoluten Malsystem nicht mit parallel bewegten Punkt- 
ladungen, sondern mit den ublichen Strémen arbeitet, pflegt man eine etwas anders 


definierte Konstante, die sogenannte /nduktionskonstante 

. kg m 

My = 47. 10-° —— 
C 2 


zu verwenden; unter Mitbenutzung der bekannten Einheitengleichungen | As 4. 
und 1 VAs | kg m*s~* resultiert die tibliche Form des Ampereschen Gesetzes 


0 


y all 


K wobei “4, = 47. 10 

Vergleicht man die beiden AnschluBgleichungen fiir 1 Um und 1 C, die sich auf 
elektromagnetischer Grundlage ergaben, miteinander, so erhalt man, unter Ein- 
beziehung der friiheren Aussage fiir 1 Us, die erweiterte Einheitenbeziehung 


LC 10-' Um = 3. 10° Us, 


wobei jeder Ladungseinheit die gleiche Dimension [Ladung] zukommt; es bestehen 
lediglich einfache Zahlenverhiltnisse zwischen ihnen. Unter den hier er6rterten 
Voraussetzungen ist es dann in der Tat auch dimensionell einwandfrei, wenn man 


z.B. schreibt 
Elementarladung e = 4,8 . 10°-'° Us 16.10°?°C 1.6.10-7° Um 


\quivalentladung / NV, .e = 2,89. 10 Us = 96500 C = 9650 Um. 


Ferner folgt als Verhaltnis der beiden Konstanten 0, und 0, 


hic. 


Somit kénnen, auch bei grundsatzlicher Anwendung des MKSA-Malbisystems, 
auBer der zu diesem gehérenden Ladungseinheit 1 C auch die wie oben gewonnenen 
Ladungseinheiten | Us und 1 Um weiterhin benutzt werden; nur einfache Zahlen- 
faktoren brauchen zur Umrechnung verwendet zu werden. 

Die vorstehende Darlegung unterscheidet sich aber von derjenigen des friiheren 
CGS-Malisystems in einem wesentlichen Punkt: Im CGS-system werden niamlich 
noch zwei Einheitengleichungen durch Definition festgelegt und mit verwendet: 

l us = 1 cm*? g"* st, gleichbedeutend mit 6, = 1 und 


lum = | cm"? g"?, gleichbedeutend mit 6, = 1. 


In der friiheren Notiz® werden die mit diesen Einheitenbeziehungen verbundenen, 
durch je einen neuen spezifischen Dimensionsausdruck 


fiir 1 us: [Lange] . [Masse]"/? . [Zeit]? und 


fiir 1 um: [Lange]? . [Masse]'” 
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unterschiedlich gekennzeichneten beiden Ladungseinheiten des CGS-MaBsystems mit 
kleinem Anfangsbuchstaben geschrieben. Sie sind so von den ohne diese Einheiten- 
beziehung gewonnenen Ladungseinheiten 1 Us und 1 Um, mit der gleichen Dimension 
[Ladung], zu unterscheiden. Zwar ergibt sich im CGS-Mabsystem mit | us und 1 um 
durch Fortfall der Konstanten 0, und 0, eine formale Vereinfachung 


fiir das Coulombsche Gesetz: K = q?/r*, und 
fiir das Ampéresche Gesetz: A 


aber dieser vereinfachende Ubergang von einer Gré®engleichung mit einer Kon- 
stanten zu einer reinen GrdBengleichung ohne eine Konstante ist mit der Notwendigkeit 
erkauft, da man jetzt sozusagen zwei “‘verschiedene Ladungsqualitaten”’, mit 
verschiedenen Dimensionen, streng zu unterscheiden hat. Dieser Umstand hat oft 
gedankliche Schwierigkeiten (Abhingig-Keit nach Weber) bereitet und nicht selten 
sogar Fehler bei Rechnungen verursacht. Wenn man aber auf die erwahnten Ein- 
heitenbeziehungen des alten CGS-MaBsystems verzichtet, dann bleiben die Elektrizi- 
taitsmengen, die mit 1 Us bzw. mit | Um gemeint sind, die gleichen wie | us bzw. 1 um 
aber man braucht in Bezug auf die Dimensionen keinen komplizierenden 
Unterschied zu beriicksichtigen; es gibt nur noch eine Dimension [Ladung] fir | Us, 
1 Um und | C. In diesem Sinn kann also die Beachtung der L[UPAC-Empfehlung, 
kiinftig mehr als bisher von dem MKSA-Mabsystem in der Elektrochemie Gebrauch 
zu machen, manche bisherigen unnétigen Dimensionsschwierigkeiten verhindern. So 
kann z.B. im Coulombschen Gesetz des absoluten MKSA-MaBsystems K = 6,q°r-* 
die Ladung — auBer in Coulomb — sehr wohl auch in Us oder Um, nicht aber in us 


oder um ausgedrickt werden. 


4. EMPIRIE UND DEFINITION IM KRAFTGESETZ UND DII 
DIMENSION DER MASSI 

4.1. Einleitung 

Die vorstehenden Ausfiihrungen zu einer elektrischen Grundfrage legen es nahe, 
noch auf einen ahnlichen Sachverhalt in der Mechanik einzugehen, der aber auch 
fiir den Elektrochemiker eine gewisse Bedeutung hat. So wird gelegentlich hervorge- 
hoben, daf} man eigentlich zwei verschiedene Massenarten, eine sogenannte “‘trage 
Masse”’ und eine sogenannte “‘schwere Masse”’ unterscheiden miisse.? AuBerdem ist 
neuerdings von physikalischer Seite’® eine hierzu gehdrende, dem Fernerstehender 
vielleicht unerwartete Frage erértert worden, ob das Kraftgesetz K=m.b ein 
empirisches Naturgesetz oder eine Definition sei. Die Bemiihungen in der CITCE- 
Nomenklatur-Kommission um saubere Grundbegriffe und einwandfreie Dimensions- 
verhiltnisse diirften es wohl rechtfertigen, daB nachstehend, unter Auswertung der in 
Abschnitt 2 zusammengestellten allgemeinen Gesichtspunkte zu Gr6éBen und Bezie- 
hungen zwischen GréBen, einige einschlagige Einzelheiten kurz angegeben werden. 

Bekanntlich kann man wie mit einer elektrischen Ladung auch mit einer 
gegebenen Masse m zwei verschiedene, wichtige Grundversuche der Mechanik durch- 
fiihren. Einmal kann man ihr mit einer gegebenen Kraft K eine Beschleunigung 5 
erteilen und zum anderen kann man sie auf eine andere, im einfachsten Fall gleich 


sroBe Masse m, bereits im Ruhezustand, eine Gravitationskraft ausiiben lassen. 


< 


Aus jedem dieser Versuche kann man zunichst je eine empirische Mafzahlgleichung 





24 E. LANGE 


fiir den betreffenden naturgesetzlichen Zusammenhang zwischen den beteiligten 
GréBen entnehmen; sodann erhalt man durch einfache Umformung gewisse 
AnschluBgleichungen, mit denen man experimentell eindeutig entsprechende Einheiten 
aus anderen entnehmen kann, und schliefBlich resultieren zugeh6rige GréBenglei- 
chungen mit Konstanten, die mit einer definierten Einheitengleichung, wie tblich, 
in reine GréBengleichungen ohne Konstante umgeformt werden k6nnen. 


4.2. Der Grundversuch des Kraftgesetzes 

Was zuniichst das Kraftgesetz anbelangt, so wirde jeder Praktikumsversuch mit 
vorgegebenen Einheiten 1 N = 1 Newton fiir die Kraft, 1 kg fiir die Masse m, 
1 m und | s zunichst einmal eine empirische MaBzahlgleichung liefern: 


{Ky} l{ myo} {By,/52}- 


Hieraus kénnte man, wenn man es will, durch Umformung eine AnschluB- 
gleichung fiir die Einheit der Kraft, 1 Newton, erhalten: 
1 N= K{im,,} 
wonach | Newton experimentell eindeutig festgelegt ware durch diejenige Kraft, die 
einer gegebenen Masse | kg eine Beschleunigung | m s* erteilen wiirde. 
Man kénnte aber auch, durch eine andere Umformung, eine AnschluBgleichung 
fiir | kg gewinnen: 


| kg 1 m{Ky} {b,,).2}; 


m/s” 

hiernach wire also 1 kg experimentell eindeutig festgelegt durch diejenige Masse 
m, der eine Kraft 1 N eine Beschleunigung | m/s? erteilen wide. 

Unter Verwendung der Einheiten 1 N, 1 kg, 1 m und 1s erhalt man fir das 
Kraftgesetz 

K = mb 6, = mb kg" ms? N, 
und zwar zunichst als GréBengleichung mit der Konstante 
6, = 1lkg'*m's?N. 

Ublicherweise legt man aber, iiber das bisherige hinausgehend, durch Definition 

willkiirlich, aber zweckmaBig, die Einheitengleichung 


IN=Ilkgms* 


fest, gleichbedeutend mit der Definition 6;= 1. Damit erhalt man die bekannte 


reine GréBengleichung fiir das Kraftgesetz 
K = mb. 


Dieses Grundgesetz der Mechanik ist also sehr wohl empirisch fundiert, aber 
seine Form als reine GréBengleichung wurde mit einer willkiirlichen, aber zweckma- 


Bigen Definition, der genannten Einheitengleichung, gewonnen. 


4.3. Der Grundversuch des Gravitationsgesetzes 

Was nun den zweiten Grundversuch der Mechanik, die Gravitationskraft, betrifft, 

so wiirde man mit den Einheiten 1 N, 1 m, 1 kg und 1s zunichst die empirische 
MabBzahlegleichung erhalten: 

{Ky} = 0,668 . 10-1° {m, 


Sp Y-2 
J m5 


g 
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Hieraus k6nnte man, wenn man es will, durch Umformung eine AnschluBgleichung 


fiir 1 Newton entnehmen: 


. 10'° K{m,,} 
0,668 : 
Danach wire also die Einheit der Kraft 1 Newton experimentell eindeutig erhaltlich 
als diejenige Kraft, die 1/0,668 . 10° mal gréBer ist als die Gravitationskraft, die 
zwischen zwei im Abstand | m befindlichen gleich groBen Massen | kg besteht. 
Mit dem gleichen Recht kénnte man aber auch, nach einer anderen Umformung, 
eine Anschlubgleichung fiir die Masseneinheit 1 kg gewinnen: 
1 kg = 0,668"? . 10-5 m {Ky}~"* {r,} 
Demnach wire | kg experimentell eindeutig durch diejenige Masse gegeben, die um 
den Faktor 0,668'" . 10-> verschieden ist von derjenigen Masse m, die — falls dies eine 
entsprechend groBe Dichte zulieBe —im Abstand | m von einer gleichen Masse m 
auf diese die Gravitationskraft | Newton ausiiben wirde. Die beiden zuletzt genann- 
ten AnschluBgleichungen werden allerdings praktisch nicht benutzt. 
Von der empirischen MaBzahlgleichung ausgehend, wirde man fiir das Gravi- 
tationsgesetz bei zwei gleichen Massen m 


K = 0,668 . 10-9 m? N kg? m?/r? = ym? /r? 


als GréBengleichung mit einer Konstante y = 0,668 . 10-'° m? N kg~ erhalten. 

Nun pflegt man allerdings noch von der beim Kraftgesetz erwahnten, durch 
Definition gewonnenen Ejinheitengleichung 1 N = 1 kg ms~* Gebrauch zu machen 
und erhalt demnach die Gravitationskonstante in der bekannten Form 


9 


0,668 . 10-18 m? kg ls-3 


Wiirde man — ahnlich den beiden Grundversuchen zur Ladung im MKSA- 
Mabsystem weder beim Kraftgesetz noch beim Gravitationsgesetz eine Einhei- 
tengleichung verwenden, dann bliebe es bei 4 GrundgréBen Linge, Zeit, Masse, 
Kraft und bei je einer GréBengleichung mit einer Konstante fiir das Kraftgesetz 
und fiir das Gravitationsgesetz. Da man aber tatsichlich, im Zusammenhang mit 
dem Kraftgesetz, die eine genannte Einheitengleichung einfiihrt und auch beim 
Gravitationsgesetz verwendet, bleiben nur die 3 GrundgréBen Linge, Zeit und 
Masse iibrig. Es besteht aber kein Grund, unter diesen bestehenden Vorausset- 
zungen, statt der Masse mit einer einheitlichen Dimension [Masse], zwei verschiedene 
*‘Arten’”’ von Massen, eine “trage’’ und eine ‘‘schwere’’ Masse, zu unterscheiden.™ 
Dies wire nur dann nétig wenn man — analog den beiden Dimensionen fiir Ladung 
im alten CGS-Mabsystem auBer beim Kraftgesetz auch noch beim Gravitations- 


gesetz je eine spezifische Einheitengleichung einfiihrte. Dann erhielte man in der Tat, 


neben der iiblichen Dimensionsgleichung 
auf Grund des Kraftgesetzes: [triige Masse] = [Kraft] [Lange]~! [Zeit] 
noch 


auf Grund des Gravitationsgesetzes.: [schwere Masse] = [Kraft]? [Lange]. 
Da also in Wirklichkeit nur die erste Dimensionsgleichung, im Zusammenhang 
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mit der Einheitengleichung auf Grund des Kraftgesetzes, eingefiihrt wird, entfallt 
auch jede Notwendigkeit, neben einer Dimension [trage Masse] noch eine Dimension 
[schwere Masse] zu verwenden; vielmehr braucht man nur von einer einheitlichen 
Dimension |Masse] zu sprechen. Dieser in der Mechanik dbliche Standpunkt weist 
also eine Einfachheit auf, wie man sie beziglich der elektrischen Ladung im 
Rahmen des MKSA-Mabsystems, gegebenenfalls unter Einbeziehung der an anderer 
Stelle erlauterten Ladungseinheiten 1 Us und | Um erreicht, bei deren Gewinnung 

uf die bekannten Einheitengleichungen im klassischen CGS-Mabsystem 


UBER DIE ZAHLGROSSE “STOFFMENGE” UND 
ABGELEITETE STOFFBEGRIFFI 

Chemie sowie in der physikalischen Chemie und speziell in der 
finden die in Abschnitt 2 erwahnten allgemeinen Gesichtspunkte 
eindeutige Darstellung und dimensionsrichtige Benutzung von 
Grében und von Beziehungen zwischen GréBen Anwendung. So erschien es zweck- 
maBbig, die von Ostwald'? eingefiihrte Stoffmengeneinheit 1 Mol und damit zusam- 
menhingende Stoffbegriffe zusammenzustellen. AnlaB hierzu bot auch die Beobach- 
tung, dal} manchmal in der Litertaur 1 Mol, die Masse von | Mol eines Stoffes und 


largewicht nicht genau auseinandergehalten werden. Inzwischen wurde 
auch von der IUPAP-SUN-Kommission™, empfohlen, da man 


unter Stoffmenge (quantity of substance) eine fiir die Chemie wichtige GrundgréBe 


verstehen sollte. Ferner hat eine LUPAC-Kommission 1959 eine Liste von Symbolen 
mit Molekelzah/ N, Molzahl n, Ladungszah/ z empfohlen. 

Selbstverstindlich spielt in solchen Fragen der Begriffsbildung das Ermessen tiber 
die ZweckmaBigkeit die entscheidende Rolle. Daher erscheint es angebracht, im 
Sinne der vorstehenden Gesichtspunkte eine Ubersicht III liber einschlagige, von mehre- 
ren Autoren gepriifte und empfohlene Begriffe zur ZahlgréBe “Stoffmenge’’ und 
abgeleitete Stoffbegriffe, und zwar aus ZweckméBgkeitsgriinden gesondert", zu 
verOffentlichen.? 

6. SCHLUSSBEMERKUNGEN 

Der im ersten Teil dieser Grundgedanken zum CITCE-Jubiléum erérterte 
Uberblick iiber die Bau- und Umwandlungsstufen der Materie kann nicht nur 
Anregungen fiir die in der CITCE-Nomenklatur-Kommission gelegentlich diskutier- 
ten, in Abschnitt 2-5 angedeuteten Teilprobleme, sondern auch fir derzeitige Be- 

ationalisierung des Chemiestudiums geben. So lassen sich Méglich- 

einer etwas genaueren Abgrenzung des in Vorlesungen, Ubungen, Lehr- 
und Priifungen behandelten Stoffes der physikalischen Chemie gegeniiber 
ten Fiachern, der Physik, der theoretischen Physik, der Chemie und der che- 
nologie erkennen. Ferner k6nnen sich damit vielleicht auch manche 
Hochschulfragen, z.B. beziiglich der Errichtung und Abgrenzung von Lehr- 
nd Instituten klaren. Auch Lehrplanprobleme der héheren Schulen kénnen 
issen Nutzen ziehen. Ahnliche Gedanken tauchen erfahrungsgem4B in 

der Praxis wissenschaftlicher Gesellschaften und Institutionen auf, z.B. bei der Abgren- 
\ufgabengebietes gegen andere Gesellschaften, bei der Wahl von Tagungs- 
bei der Bildung von Kommissionen, bei der rationellen Lenkung und Neu- 
on wissenschaftlichen Zeitschriften. Auch die systematische Férderung 





Einige Grundgedanken zum 10-jahrigen CITCE-Jubilaum 


von Wissenschaftsgebieten durch sinnvolle Verteilung von finanziellen Mitteln wird 
wohl von solchen Gedanken beeinfluBt. SchlieBlich braucht nur noch an das immer 
brennender werdende Problem der Gewiihrleistung eines Uberblickes iiber die 
steigende Flut wissenschaftlicher Publikationen, zusammenfassender Berichte, 
brauchbarer Referatenorgane, Gestaltung von Tabellenwerken und an Fragen der 
Dokumentation erinnert zu werden. 
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ETUDE COMPARATIVE DE QUELQUES METAUX 

ET ALLIAGES NOBLES DU POINT DE VUE DU 

COURANT D°ECHANGE DANS DES SOLUTIONS 
D’OXY DOREDUCTION* 


E. LEWARTOWICZ 
Laboratoire d’Electrolyse du C.N.R.S., Bellevue, S. et O., France 


Résumé—On compare le comportement d’électrodes d’or et de platine dans des solutions de quin- 
hydrone. Une courte polarisation anodique peut activer ces électrodes de maniére reproductible et 
peut donner des surfaces débarrassées d’impuretés adsorbées, mais probablement oxydees. 

Les solutions de quinhydrone ont été choisies parce qu’elles se caractérisent par une surtension 
de diffusion relativement faible. Cependant, ladsorption aux électrodes étant particuli¢rement 
prononcée dans ces solutions, nous avons mis au point une méthode permettant d’éliminer par 
extrapolation [effet d’empoisonnement. 

Pour atteindre la valeur limite de la résistance de polarisation d’une électrode activée, on emploie 
un cycle opératoire dont le renouvellement périodique est assuré a l'aide d’un programmateur. Dans 
la phase d’activation l’électrode est portée au potentiel Ey 1-5 V. Ensuite, on enregistre au cours 
de la deuxiéme phase les tensions de l’électrode en circuit ouvert ou avec une intensité de courant 
donnée. C’est l’écart entre les différentes courbes enregistrées qui, extrapolé au temps zéro, permet 
de déterminer la valeur minimum de la résistance de polarisation. On détermine ainsi, grace aux 
corrections de chute ohmique et de diffusion, la résistance de transfert a l’équilibre et le courant 
d’echange. 

L’agitation et la concentration de quinhydrone ont été étudi¢es. Des valeurs limites du courant 
d’échange, caractérisant les différents métaux et alliages examinés, ont pu étre déterminées. 


Abstract—The behaviour of gold and platinum electrodes in solutions of quinhydrone is compared. 
A short anodic polarization can activate these electrodes in a reproducible manner and can give 
surfaces free from adsorbed impurity, although probably oxidized. 

Quinhydrone solutions were chosen because they show a relatively small diffusion overpotential. 
However, adsorption at the electrodes being particularly pronounced in these solutions, we have 
developed a method allowing the elimination of the effects of poisoning by extrapolation. 

To obtain the limiting value of the polarization resistance of an active electrode, an operating 
cycle utilizing a programming device for periodically renewing the active surface is used. In the 
activating phase the electrode is brought to potential Fu 1:5 V. Then in the second phase, the 


potentials of the electrode on open circuit and with a given current density are registered. The gap 


between these curves, extrapolated to zero time, allows the minimum value of the polarization 
resistance to be determined. Thence, with corrections for ohmic drop and diffusion, the transfer 
resistance at equilibrium and the exchange current are determined. 

Stirring and quinhydrone concentration have been studied. The limiting values of exchange 


current characterizing the different metals and alloys have been determined. 


Zusammenfassung—Es wird das Verhalten von Gold- und Platinelektroden in Chinhydronlésungen 

verglichen. Es gelingt, die Elektroden durch kurze anodische Vorpolarisation bis zur Grenze der 

Sauerstoffentwicklung reproduzierbar zu aktivieren, und man erhalt Oberflachen, frei von allen 
Verunreinigungen, jedoch wahrscheinlich in oxydiertem Zustand. 

hydronlésungen waren wegen ihrer kleinen Diffusionsiberspannung gewahlt worden. 

diesen Lésungen ausgesprochene Adsorptionserscheinungen auftraten, war man 


gseffekte durch Extrapolation auszuschalten. Um den Grenzwert des 


lle reunion du CITCE, Vienne, Septembre 1959. 


ny 
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Polarisationswiderstandes einer aktiven Elektrode zu erhalten, wird ein durch einen Programmregler 
gesteuerter Messzyklus angewendet. In der Aktivierungsphase bringt man die Elektrode auf ein 
Potential von +1,25 V, bezogen auf die ges. Kalomelelektrode; anschliessend wird bei offenem 
Stromkreis oder bei vorgegebener Stromstarke das Elektrodenpotential verfolgt. Die Abweichung 
zwischen den verschiedenen, aufgenommenen Kurven, extrapoliert auf Zeit null, erlaubt, den 
maximalen Polarisationswiderstand zu ermitteln. Anschliessend errechnet man durch Korrektur 
fiir den Ohm’schen Spannungsabfall und die Diffusionsiiberspannung den ebergangswiderstand im 
Gleichgewicht. Grenzwerte des Austauschstromes konnten bestimmt werden, welche charakter- 
istisch fiir die untersuchten verschiedenen Metalle und Lésungen sind. 


l. INTRODUCTION 
De NOMBREUSES recherches cinétiques sur les phénoménes ayant lieu aux électrodes 
lors de l’électrolyse des systemes oxydoréducteurs, ont été effectuées ces derniéres 
années. A cOté des mesures directes de polarisation 4 l’état stationnaire,'~ diverses 
méthodes non-stationnaires en courant continu® et en courant alternatif*—*® ont été 
parfois avantageusement employees. 

L’interpretation des résultats obtenus a permis de déterminer le mécanisme de 
certaines réactions d’oxydoréduction et de préciser, en particulier, la nature des corps 
réagissant aux ¢électrodes, ceux-ci pouvant parfois étre différents des substances 
introduites dans la solution.’° C’est entre le métal de l’électrode et ces corps, dits 
actifs, qu’a lieu le transfert des électrons. 

Le transfert des charges électriques, aussi essentiel et fondamental qu’il soit dans 
l’édifice d’une réaction électrochimique, n'est pas toujours le phénoméne prépondérant. 
Bien au contraire, la surtension correspondante est le plus souvent petite a cdteé de la 
surtension de concentration. 

Il est donc assez normal que les auteurs se soient surtout attachés, sur le plan 
experimental, a étudier l’influence des facteurs relatifs aux solutions électrolytiques 
et non de ceux ayant trait aux électrodes employées. Ces derniéres étaient le plus 
souvent en platine poli et les auteurs ont été amenés a mettre au point des procédés, 
chimiques ou électrolytiques, permettant d’assurer aux cours des expériences une 
certaine stabilité de ces électrodes. On peut dire que celles-ci ont été considérées, dans 
ces travaux, non comme un objet d’étude, mais plut6t comme des accessoires indispen- 
sables a l’electrolyse. 

Si les travaux sur les solutions oxydoréductrices abondent, en revanche l’on ne 
trouve que peu d’études concernant le rdle de la structure de l’électrode. Pourtant, 
méme en considérant le métal de l’électrode comme un simple réservoir d’électrons, 
on concoit facilement que les échanges électroniques ne dépendent pas seulement de la 
composition de la solution. La nature du metal et l'état de sa surface doivent également 
intervenir en influengant la vitesse du transfert et, par conséquent, la vitesse de la 
réaction électrochimique globale. 

Burgers et Brabers ont publié en 1953 un travail" dans lequel ils ont signalé la 
possibilité d’une influence de la structure électronique du metal sur la vitesse d’une 
réaction électrochimique ayant lieu a sa surface. Ces auteurs ont releve les courbes de 
polarisation cathodique, relatives 4 la réduction des ions ferriques, pour deux séries 
d’alliages: Ag-Cd et Au-Pd. Dans les deux cas, ils ont observe l’influence de la 
composition de l’alliage sur allure des courbes obtenues et ils ont pu établir un 


parallélisme entre la vitesse de l’electroréduction et la structure électronique des 


alliages étudiés. Dans un autre travail,’ les mémes auteurs ont observé un phénoméne 
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analogue dans le cas des électrodes en bismuth, pur ou allié 4 de petites quantités de 
Pb, Sn ou Se. 

On peut déduire des résultats publi¢s par Burgers et Brabers que la surtension de 
transfert y était prépondérante et que leurs électrodes avaient une faible activité. 
Toutefois, les conditions dans lesquelles ces auteurs ont travaillé n’ont pas été trés 
bien définies et ils n’ont pas donné, en particulier, de précisions sur importance de 
la diffusion ni sur l’état de surface des électrodes. 

En effet, une méme électrode inattaquable peut présenter, dans la méme solution 
d’oxydoréduction, des courbes de polarisation trés différentes en fonction de son 
état de surface. Les traitements oxydants, chimiques ou électrolytiques, habituellement 
utilisés pour “‘nettoyer”’ les électrodes, permettent d’obtenir des surfaces trés actives, 
mais ils n’assurent en genéral pas la stabilité de cette activité initiale. Les faibles 
surtensions observées, pour un courant maintenu constant, sur une électrode activée, 
augmentent progressivement et peuvent, dans certaines conditions, atteindre des 


tres éle 


valeurs vees. 

Cette instabilité de lactivité superficielle des electrodes inattaquables est due, 
comme lindiquent les résultats publiés par Gerischer* a ladsorption de certains 
poisons catalytiques, Hg, As, H,S, dont de petites traces peuvent étre présentes dans 
les solutions étudices, malgré les precautions prises pour les éliminer. 

Il est donc trés important de preciser le niveau d’activite des electrodes employées 

u moins, de prouver que toutes les mesures effectuées dans un but comparatif 
correspondent bien au méme état de surface. 

Dans une étude antérieure,’* nous avons utilisé des électrodes de platine stabilisées 
par un séjour prolonge dans la solution oxydoréductrice étudiée. De telles electrodes, 
modérément empoisonneées, ne présentaient, au cours d’une série compléte de mesures 
qu’une faible variation d’activité. Dans ces conditions, il nous a été possible d’étudier 
l’influence, sur la surtension, de la température et de la concentration, et de déterminer 
ainsi les énergies d’activation et les coefficients de transfert des systemes examinés 

Ce*/Ce**, quinone/hydroquinone). Mais la reproductibilité de ces 

n’était pas tres bonne car le niveau d’activité correspondant a l’equilibre 

ption dependait de la quantite d’impuretes présentes, et cette derni¢re échappait 

controle. 

iébarassant au mieux les solutions des impuretés adsorbables, on peut obtenir, 

erischer*, des electrodes a la fois stables et actives. On peut aussi ne pas 

‘établissement de l’equilibre d’adsorption et travailler sur des electrodes en 

a condition d’effectuer les mesures suffisemment vite pour que la variation 

au cours d’une série d’expériences soit négligeable. Il suffit alors de 

verifier que cette derni¢re condition est remplie en encadrant chaque série de mesures 

par deux relevés effectues dans des conditions standard, arbitrairement choisies, comme 
‘a fait Vetter’* dans son étude du systeme quinone/hydroquinone. 


2. CONSIDERATIONS THEORIQUES 
I] résulte de ensemble des travaux cités que l’activité des électrodes inattaquables 
d’oxydoréduction dépend tres sensiblement de leur état de surface. Dans ces conditions, 
il nous a paru intéressant de rechercher si, pour un systéme “‘métal solution’”’ donné, 


il existe, une limite inférieure de l’activite correspondant a l’empoisonnement maximum 
et une limite supérieure caractérisant une surface propre. 
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Il semble que l’activité des électrodes d’oxydoréduction n’a pas de limite inférieure. 
En effet, afin de déterminer cette limite, nous avons effectué des essais d’empoi- 
sonnement volontaire. Les résultats de ces expériences montrent que le courant 
d’electrolyse, correspondant a une surtension donnée, peut tomber, dans certaines 
conditions, au dessous de 0,001 de sa valeur sur une électrode fraichement activée, 
sans qu'un équilibre soit encore atteint. 

Nous avons alors pensé qu'il pourrait exister en revanche une limite supérieure 
d’activite, bien déefinie pour chaque electrode, correspondant a une surface parfaite- 
ment débarassé¢e de toute impureté adsorbée. Cette activité maximale serait une 
caractéristique intrinsé¢que du meétal. L’état de surface correspondant donnerait le 
plus de signification aux écarts entre les surtensions observées sur differents métaux 
toutes conditions égales. 

Dans ce travail, nous nous proposons de produire sur les électrodes étudiées l'état 
d’activité maximale et de déterminer, dans ces conditions, les valeurs du courant 
d’echange, pour une serie de metaux et d’alliages, d’une part, pour une série de 
solutions oxydoréductrices d’autre part. 

Avant d’exposer la technique experimentale et la methode de calcul employées, il ne 
sera peut-étre pas inutile de rappeler les définitions des différentes grandeurs dont nous 
aurons a nous servir dans ces calculs. 

Appelons résistance de polarisation a l’équilibre R,, la pente initiale de la courbe 
stationnaire tension-courant, une telle courbe présentant toujours une portion rectiligne 


de part et d’autre du potentiel d’equilibre. 


dl 


(Fe r 


Remarquons que la résistance de polarisation accessible par mesure directe est en 
général entachée d’une erreur de chute ohmique R, inhérente au montage utilisé et 
indépendante de la reaction électrochimique étudiee. L’importance de cette erreur 
est le plus souvent faible; dans le cas contraire, elle peut étre déterminée par une 
mesure en courant alternatif a l'aide d’electrodes impolarisables, ou calculée d’aprés 
la forme géométrique de la cellule. 

La différence entre la résistance de polarisation et la résistance de chute ohmique 
représente la résistance de surtension (plus exactement la résistance différentielle de 
surtension a l’équilibre): 


(2) 


Cette derniére R,, est la résistance interfaciale qui existe entre le métal de l’électrode 
et la partie profonde, agitée, de la solution. Elle comprend les résistances de plusieurs 
couches successives constituant la double couche électrochimique, en particulier la 
résistance de la couche de Helmholtz (épaisseur 10-°-10~* cm) ayant les propriétés 
d’un condensateur chargé et la resistance d’une couche liquide, non-agitée, dans 
laquelle s’établit un gradient de concentration lors de l’electrolyse (épaisseur 10-*-10-* 
cm) (Fig. 1). Nous omettons volontairement dans cet exposé la couche diffuse de Gouy 
dont l’épaisseur et la résistance peuvent facilement €tre rendues négligeables par 
l’emploi d’un grand excés d’un électrolyte-support. 


La valeur a l’équilibre de la résistance R, de la couche non-agitée est calculable a 
| < 
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partir des courants limites /,” et J,” lorsque ceux-ci sont accessibles expérimentalement: 


RT { 1 I 


aF VW? * 5° 


ou en suivant l’évolution de la résistance interfaciale 4 l’équilibre en fonction de la 
concentration selon une méthode proposée récemment par Baticle et Thouvenin". 


Solution 


Couche 
non agitée 


Helmholtz 


Y 
Couche de Gouy 














Couche de 
substonces étrangéres 


Fic. 1. Double couche électrochimique d’une électrode inattaquable d’oxydoréduction. 


Nous ne considérerons ici que les syst¢mes dans lesquels, les réactions chimiques 
étant absentes ou trés rapides, la diffusion est la seule cause de variation des concentra- 
tions superficielles. 

Désignons par résistance de transfert R, la difference entre la résistance interfaciale 
et la résistance de diffusion: 


(4) 


Définie ainsi, R, comprend non seulement la résistance de la couche de Helmholtz, 
mais aussi celle d’une couche de substances étrangéres présentes éventuellement a la 
surface métallique. R, dépend donc de la nature du métal, de la composition de la 
solution et de l’état de surface de l’électrode. Au contraire, l’agitation mécanique qui 
détermine |’épaisseur et la résistance de la couche de diffusion, est sans influence sur R,. 

Considérons maintenant les échanges de charges électriques entre un métal inat- 
taquable et une solution oxydoréductrice. Ces échanges se traduisent a l’équilibre par 
la coexistence de deux courants égaux, traversant l’interface métal—solution dans des 
sens opposés et n’aboutissant donc a aucun courant d’électrolyse apparent. 

Selon que l’on considére l’équilibre entre le métal et la couche liquide la plus 
proche, ou entre le métal et la partie profonde (agitée) de la solution, on peut définir 
deux courants d’échange differents. 

Le premier, /), concerne seulement la couche de transfert; il est determiné par sa 
résistance a laquelle il est inversement proportionnel: 

RT 1 

nF R, 
Pour les électrodes inattaquables, /, est un courant purement électronique et exprime 
l’équilibre des échanges entre le métal réservoir d’électrons et les substances actives, 
red. et oOx., respectivement donneurs et accepteurs d’électrons. 

Le deuxiéme que nous appellerons courant d’équilibre Jeg, concerne la double 
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couche électrochimique entiére. I] est inversement proportionnel a la résistance 
interfaciale totale. 
RT 1 


—_ — ¢ 
nF R, 9) 


eq 
Le courant d’équilibre traverse la couche de transfert sous forme d’électrons, tout 
comme /, dont il constitue une fraction, mais dans la couche de diffusion, ot il n’y a 
pas d’électrons libres, /eq est transporte par les substances Red et Ox. 
Il suffit de comparer les formules (5) et (6) pour constater que /.q doit étre inférieur 
a /,. Cest ce dernier qui est habituellement désigné sous le nom de courant d’échange. 
Considérons une électrode débarrassée de toute impureté superficielle et écrivons 
d’une part l’expression détaillée de son courant d’échange: 
] k. [red] anF y k. ton’ (1 a) nF y 4 
, K. [red] ex {—— A Ky [OX] eX | ——_>-_-— ’ (/) 
| PRI P RT 
d’autre part l’expression du potentiel d’équilibre V, (formule de Nernst), 
[Ox] 


; (3) 
[Red] 


Log 
En éliminant V, entre ces deux formules et a condition que les concentrations* des 
corps actifs red et ox soient respectivement égales ou proportionnelles aux concen- 
trations des substances introduites Red et Ox, on obtient la relation suivante: 


se” 


ly = KnFe- (9) 


r 


dans laquelle c = [Red] + [Ox] représente la concentration totale du systeme, 
r = [Ox]/[Red] le rapport d’oxydoréduction et « le coefficient de transfert. II résulte 
de l’équation (9) que, pour un rapport d’oxydoréduction donné et toutes autres 
conditions égales, le courant d’échange est proportionnel a la concentration totale 
du systéme. 

La formule (9) a été obtenue dans lhypothése d’une réaction a étape électro- 
chimique unique. Elle concerne donc les systémes monovalents et ceux des systémes 
polyvalents pour lesquels le passage de tous les électrons est simultane. 

Lorsqu’une réaction électrochimique se fait par étapes, c’est-a-dire lorsqu’elle 
comporte le passage successif de deux ou plusieurs électrons, on a autant de courants 
d’échange élémentaires /,' J,” etc. et autant de coefficients de transfert «’, «” ete. 
quil y a d’étapes électrochimiques dans la réaction globale.’® Néanmoins, il est 
possible d’établir une relation analogue a la formule (9), qui montre que le courant 
d’échange global /, reste dans ces conditions proportionnel a la concentration totale 
du systéme. 

: 3. DESCRIPTION DU MONTAGE 

La cellule électrolytique employée a fait l’objet d’une description détaillée dans un 
travail antérieur.'’ Rappelons que l’électrode étudiée et l’électrode de comparaison 
sont cylindriques (A 10 mm, dia. 8 mm); toutes les deux sont montées sur une 

* Nous confondons ici les activités avec les concentrations. Ceci est légitime dans certaines 
conditions, par exemple, lorsqu’il y a un grand excés d’un électrolyte support dans les solutions 


étudiées. 
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tige spéciale en araldite, tournant dans l’axe d’une grande contre-¢lectrode cylindrique 


(dia. 50 mm). 

La tige centrale comporte deux arrivées de courant indépendantes, soigneusement 
isolées l'une de l'autre, les contacts avec les connexions fixes du montage étant assurés 
par du mercure contenu dans deux godets placés dans la partie supérieure de la tige. 
La partie inférieure de celle-ci regoit les deux électrodes encadrées par trois bagues 
de teflon, d’un diamétre de 20 mm. 

Le rdle des piéces de teflon est double: dune part elles canalisent les lignes du 
champ électrique, d’autre part, elles empéchent tout contact électrique entre les deux 
électrodes en dehors de celui qu’établit la solution baignant les surfaces cylindriques. 
Grace a un systéme de contacts filetés, incorporés dans l’araldite, le montage et le 
démontage des différentes électrodes sur la tige peuvent étre effectués trés rapidement. 

Lorsque les électrodes sont montées correctement, la résistance de contact est 
tres faible (0, 1£2) et aucune infiltration liquide n’est possible entre les electrodes et la 
tige. On constate, en vidant la cellule, qu'un courant etabli entre les électrodes est 
immeédiatement coupé dés que l’électrode supérieure emerge de la solution. Grace aux 
proprietés hydrophobes du teflon, il ne subsiste alors aucune pellicule conductrice a 
la surface de la bague de separation. 

La cellule d’électrolyse est ¢tanche et posséde un dispositif de barbotage permettant 
de débarasser rapidement les solutions étudiées de Poxygeéne dissous et de travailler 
ensuite sous une atmosphére inerte. La cellule se trouve dans un thermostat a eau 

it la température est maintenue a +-0,05° pres. Une electrode de référence (au 
calomel, saturée en KCl), placee dans un autre thermostat dont la température reste 
fixée 4 25°C, est reliée a la cellule par un pont électrolytique comportant une solution 
intermédiaire et deux robinets fermés. 

Une électrode auxiliaire, placée dans un compartiment annexe de la cellule, permet 
de modifier 4 volonteé le degré d’oxydation des solutions étudiées. 

L’électrode de comparaison au calomel sert, d’une part, a4 mesurer le potentiel 
d’oxydoréduction des solutions étudiées a l’équilibre et, d’autre part, a contrdéler les 
tensions relativement élevées (de ordre d’un volt) appliquées 4 certains moments de 
l’expérience. Ces mesures se font a l'aide d'un voltmeétre électronique (Tacussel, 
impédance d’entrée 10 ©); leur précision est voisine de deux millivolts. 

Par ailleurs, un autre circuit de mesure est utilisé lorsqu’il s’agit de déterminer la 
résistance de polarisation des électrodes étudiées, tournant, rappelons-le, dans l’axe 
de la cellule. C'est a l'aide d’un potentiometre a compensation automatique (Philips 
PR 2210), permettant d’enregistrer de trés faibles tensions (1 mV pour la déviation 
totale), que l’on mesure la difference de potentiel s’établissant entre ces deux électrodes 
lorsque lune d’elles est polarisée par un faible courant, tandis que l'autre garde, dans 
ces conditions, son potentiel d’équilibre.* 

L’emploi d’un potentiométre de grande sensibilité, mais de faible impédance, est 
rendu possible par le fait que la résistance du circuit de mesure correspondant est 
petite. En effet, les deux électrodes se trouvant dans le méme compartiment, sa 
résistance est composée uniquement de celle de l’électrolyte et de celle des couches 
interfaciales des deux électrodes. C’est cette derni¢re qui détermine pratiquement la 

Plus rigoureusement, il faut tenir compte d’une légére polarisation de l’électrode de comparaison. 
En effet, par suite de la chute ohmique dans l’électrolyte, les différentes régions de celui-ci n’ont pas 


tout a fait le méme potentiel 
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limite d’emploi du potentiométre, utilisable normalement jusqu’a quelques milliers 
d’ohms. Ceci rend possible, dans la plupart des cas, l’exploration d’un vaste domaine 
de concentrations. 


> 
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Fic. 2. Electrodes et circuits électriques. E,, E, électrodes étudiées; C.E. contre- 

électrode; E.C.S. électrode au calomel saturée; E. A. électrode auxiliaire; V _ volt- 

métre électronique; P.E. potentiométre enregistreur; A.C.S. alimentation a courant 
stabilisé; A.T.S. alimentation a tension stabilisée. 


4. REVUE DES FACTEURS EXPERIMENTAUX 


Dans une premiere série d’expériences, nous avons voulu comparer les électrodes 


de platine aux électrodes d’or. Pour cela, nous avons envisagé de déterminer les valeurs 


maximales de leurs courants d’échange respectifs. 

Tout comme la résistance de transfert, le courant d’échange ne dépend pas unique- 
ment de la nature du métal mais aussi de la composition de la solution et de l’état de 
surface de l’électrode. Pour que l’une ou l'autre de ces grandeurs soit utilisable comme 
caractéristique d’un métal donné, rendant ainsi possible une comparaison, il faut les 
déterminer dans des conditions bien précises et toujours les mémes. 

Voici la liste des facteurs expérimentaux susceptibles a priori d’avoir une influence 
sur le courant d’échange d’un metal donné: 

1. Température 

2. Composition de la solution: 

(a) Nature du systéme oxydoréducteur 

(b) Concentrations de l’oxydant et du réducteur 

(c) Electrolyte support, substances étrangeres dissoutes 
Etat de surface de l’électrode: 

(a) Surface apparente (aire) 

(b) Microstructure 

(c) Présence de substances adsorbées ou d’oxydes. 
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Certains de ces facteurs sont facilement contr6lables, d’autres, en particulier ceux 
relatifs 4 l'état de surface, le sont moins. Toutefois une comparaison des différents 
métaux reste encore possible si certaines conditions expérimentales, sans étre définies 
avec précision, sont seulement reproductibles, ou bien si un principe différentiel des 
mesures permet d’éliminer du résultat final influence d’un facteur échappant a notre 
contr6le. 

D’autre part, comme nous l’avons exposé plus haut, le courant d’échange d’une 
électrode se calcule a partir de la surtension totale grace a une correction de diffusion. 
Ceci nous a amenés a choisir des conditions expérimentales favorables a cette étude 
de fagon a ce que importance de la diffusion soit la plus faible possible. 

L’agitation mécanique de lélectrolyte constitue un moyen direct et efficace 


permettant de diminuer la surtension de diffusion car elle détermine l’épaisseur de la 


couche rigide. Dans ce travail, agitation par rotation des électrodes a été employée 
dans la mesure des possibilités mécaniques du montage. Apreés avoir essayé des vitesses 
allant de 100 a 1100 tours/min, nous avons volontairement limité a 700 le nombre de 
tours/min. Cette vitesse de rotation, tout en permettant de réduire considérablement 
importance de la diffusion, était raisonnable du point de vue mécanique (vibrations) 
et ne présentait aucun danger pour l’intégrite de la verrerie. 

Nous résumerons plus loin les résultats d’une étude systématique effectuée en 


fonction de l’agitation. 


5S. CHOIX DU SYSTEME OXYDOREDUCTEUR 
Poursuivant le but de rendre faible la surtension de diffusion, nous avons choisi, 
pour cette étude, des solutions de quinhydrone (mélanges de parties égales de quinone 
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et d’hydroquinone). En effet, dans une étude antérieure'® nous avons trouvé que des 
trois sytemes oxydoréducteurs étudiés: Fe**/Fe?*, Ce**/Ce** et quinone/hydroquinone, 
le dernier présentait le rapport du courant limite de diffusion au courant d’échange le 
plus favorable et une surtension de diffusion relativement la plus faible. 

Cependant, le systeme quinone/hydroquinone présente certaines particularités qui 
rendent son etude delicate. Premierement, c’est un systeme bivalent et sa réaction 
électrochimique globale comporte, comme l’a montré Vetter, deux étapes distinctes a 
un electron. Deuxi¢mement, c’est un systeme organique et ses solutions ne sont pas 
stables. Enfin le phénoméne d’empoisonnement des électrodes est dans ces solutions 
particuli¢rement génant. Malgré ces inconvénients que nous nous efforcerons 
d’éliminer, nous avons néanmoins choisi ce systeme en raison de son rapport R,/R 
trés favorable 

\vant de passer a l’expose de la méthode de mesure utilisée dans ce travail, nous 
examinerons d’abord ces différentes particularités du systeme quinone/hydroquinone. 

Pour ce systeme, le courant d’échange global /) résulte d’une superposition de 
deux courants d’échange éelémentaires /', et /"y relatifs 4 chacune des deux reactions 
partielles 


(a) QH, = QH, (QH,* = QH 
(b) QH = QH+ +e (QH* = Q + H+) 


qui ont lieu simultanément a la surface de electrode dans des solutions acides de 
quinhydrone 
Dans la présente étude limitée aux mesures de la résistance de transfert a l’équilibre, 
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seul le courant d’échange global /, pourra étre déterminé. En effet, ces mesures ne 
permettent pas de décomposer /, en courants d’échange élémentaires. Pour atteindre 
ces derniers, il faudrait recourir 4 une étude de courbes complétes courant-tension. 
Etant donné que notre but n’est pas d’étudier le systeme quinone-hydroquinone dont 
la cinétique est d’ailleurs bien connue,'*:'® mais de comparer le comportement des 
différents métaux, la connaissance du courant d’échange global est suffisante. 


6. ADSORPTION AUX ELECTRODES DANS LES SOLUTIONS 
DE QUINHYDRONI 

Les solutions de quinhydrone employées sont préparées a l’abri de l’air dans l’acide 
sulfurique IN (pH 0,3) pur pour toxicologie, a partir de la quinhydrone pure pour 
analyses. Ces solutions contiennent toujours des traces plus ou moins importantes 
d’un produit d’altération fortement coloré. L’effet d’adsorption de ce colorant peut 

étre mis en évidence dans une expérience dont les résultats sont visibles sur la Fig. 3. 
0 
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Fic. 3. Evolution de la tension correspondant a un courant constant de 0,01 mA dans 
une solution de quinhydrone a | g/l. (SO,H, | N) a 25°C apres l’activation des 
électrodes a O.8 V. 


Dans une solution acide de quinhydrone (1g/l.), soigneusement désoxygénée a 
25°C, les deux électrodes, d’or et de platine, tournant a 700 tours/min, sont activées 
par une polarisation anodique de 800 mV par rapport au potentiel d’équilibre. La 
tension de “‘nettoyage’’ ayant été coupée, on commence aussit6t les mesures de 
polarisation avec un courant de 10 w~A appliqué alternativement sur les deux électrodes, 
ces mesures étant complétées périodiquement par celles de la tension d’équilibre. On 
constate que les faibles surtensions observées initialement sur les électrodes activées 
augmentent progressivement, le phenoméne étant plus rapide sur l’or que sur le platine. 

Lorsqu’un certain équilibre d’empoisonnement est atteint, c’est-a-dire quand les 
tensions mesurées ne varient plus beaucoup, on introduit dans la cellule une petite 


quantité d’une solution vieillie de quinhydrone, fortement colorée. Cette solution a 


été placée au début de l’expérience dans un compartiment contigu a la cellule pour y 
subir un barbotage prolongé d’azote. Ainsi son introduction peut étre effectuée a 
l’abri de l’oxygeéne. 

La modification de concentration de quinhydrone est insignifiante puisque nous 
n’ajoutons que quelques ml de solution colorée aux 175 ml contenus initialement dans 
la cellule. En effet, le potentiel d’oxydoréduction a l’équilibre d’une part, les courants 
limites de diffusion d’autre part, ne varient pratiquement pas aprés cette addition. 
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Au contraire, la tension des électrodes étudiées, correspondant 4 un courant 
constant de 10 wA, subit dans ces conditions une brusque augmentation. Le point de 
discontinuité des courbes enregistrées (Fig. 3) coincide bien avec l’addition de la 


solution vieillie. Ce résultat nous indique nettement que, dans les solutions de 
quinhydrone, c’est la substance colorée provenant de leur alteration qui provoque 


l"empoisonnement progressif des électrodes. 

On peut recommencer l’expérience et activer a nouveau les électrodes en les 
polarisant anodiquement a + 0,8 V comme précédemment. On trouve alors que les 
courbes obtenues ont la méme allure que celles enregistrées au début de l’expérience, 
bien que la vitesse d’empoisonnement soit devenue beaucoup plus grande. On remar- 
que, dans les deux cas, l’intersection caractéristique de la courbe du platine avec celle 
de l’or, indiquant que l’adsorption du colorant est plus rapide sur ce dernier métal. 
Par ailleurs, les extrapolations, au temps zéro, des polarisations enregistrées pendant 
les deux phases de l’expérience, nous donnent des valeurs sensiblement reproductibles 
pour un méme métal, nettement plus élevées pour le platine que pour I’or. 

Ce résultat est trés important car il montre que le procédé de nettoyage utilisé 
permet d’activer les électrodes d’une fagon reproductible et d’obtenir, par extrapo- 
lation, des valeurs de résistance initiale de polarisation R,, pouvant caractériser les 
differents metaux. 

Bien entendu, il est souhaitable que les solutions de quinhydrone utilisées soient 
aussi fraiches et peu empoisonnées que possible. En effet, si le procédé d’extrapolation 
employé nous permet, en principe, d’éliminer l’effet du poison quelle qu’en soit la 
teneur dans la solution, les résultats obtenus sont d’autant moins précis que la pente 
des courbes enregistrees, déterminée par la concentration du poison, est plus grande. 


ELIMINATION DE L’ERREUR D’ADSORPTION 

Les mesures classiques de surtension sont souvent difficiles 4 cause de l’instabilité 
de l’état de surface de electrode. L’évolution des grandeurs mesurées est spécialement 
rapide sur une électrode trés active, tout particuli¢rement dans les solutions de 
quinhydrone, comme nous venons de le voir. Nous avons donc cherché a établir une 
méthode d’enregistrement permettant de suivre l’évolution de la tension d’une électrode 
ayant subi un traitement déterminé d’activation et d’extrapoler au temps zéro les 
résultats obtenus. Ayant déterminé les tensions initiales, successivement avec passage 
dun faible courant et en circuit ouvert, on peut calculer, par différence, la surtension 
initiale, et par suite la valeur limite de la résistance interfaciale, correspondant a une 
électrode débarrassée des impuretés adsorbées. 

Pour cela, nous avons imaginé le cycle opératoire suivant: dans la premiére phase, 
l’électrode est portée a un potentiel permettant, en éliminant les poisons adsorbés, de 
l’activer au maximum; une fois la tension d’activation coupée, on enregistre alter- 
nativement, au cours de la seconde phase du cycle, les tensions de l’électrode en circuit 
ouvert et avec une intensité de courant donnée. 

Pendant la seconde phase du cycle, l’électrode tend progressivement vers son 
potentiel d’équilibre, tandis que son activité décroit, le colorant s'adsorbant 4 nouveau. 
La cinetique de cette désactivation ne saurait étre perturbée par la trés faible intensité 
de courant que l’on fait passer périodiquement au cours de cette phase. 

Cependant, ce procédé ne permet de relever que partiellement chacune des deux 
courbes nécessaires pour déterminer la loi de l’évolution de la polarisation; elle ne 
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fournit pas toujours toutes les données indispensables pour que l’on puisse extrapoler 


ces courbes au temps Zéro. 
Il est donc plus intéressant d’enregistrer ces différentes courbes non simultanément 


mais successivement. Pour s’assurer alors de leur reproductibilité, on encadre chaque 
mesure galvanostatique par deux mesures de tension en circuit ouvert. Un exemple de 
diagramme obtenu grace a cette fagon d’opérer est représente sur la Fig. 4. 





Fic. 4. Evolution de la tension d’une électrode tournante de Pt, activée périodiquement 
a -+-0,8 V (périodes d’activation hachurées). Solution de quinhydrone 0,5 g/l. dans 
SO,H, 1 N a 25°C. 


Ce deuxieme proceéde differe essentiellement du premier par le fait que l’enregistre- 
ment de chacune des courbes de tension est précédé d’un nettoyage électrolytique des 


électrodes qui sont ainsi maintenues a I’état d’activité élevée. 


8. DETERMINATION DES CONDITIONS OPERATOIRES 

Les conditions du traitement électrolytique, permettant d’activer les électrodes de 
facon reproductible, ont pu étre precisé¢es par des expériences préliminaires au cours 
desquelles on a essayé différentes tensions de polarisation, aussi bien anodiques que 
cathodiques, et différentes durées de leur application. 

Il résulte de ces expériences que l’emploi d’une tension anodique, au moins égale 
a +1,15 V par rapport a une electrode au calomel saturée (ou bien au moins égale 
a 0,7 V par rapport au potentiel d’equilibre), est nécessaire dans le cas des solutions de 
quinhydrone dans l’acide sulfurique 1 N. Les valeurs de la résistance interfaciale 
trouvees dans ces conditions, sont sensiblement indépendantes de la tension de 
nettoyage. Toutefois, l'emploi d’une tension trop élevée est contre-indiqué car le 
dégagement d’oxygeéne, qui devient important a partir de 0,9 V, entraine de sérieux 
inconvénients. Nous avons choisi finalement la valeur de +-0,8 V comme tension de 
nettoyage parce qu’elle offre une bonne marge de sécurité par rapport a la tension 
minimum nécessaire pour activer les électrodes, sans présenter toutefois les désagré- 
ments des tensions plus élevées. 

Les electrodes inattaquables a étudier doivent étre, avant chaque expérience, 
soigneusement nettoyées par les méthodes chimiques habituelles. Dans ce travail, nous 
avons employé un dégraissage par solvants suivi d’un bain d’acide sulfochromique 
et de ringages abondants. En effet, notre procédé électrolytique permet d’enlever de 
la surface métallique le colorant résultant de la décomposition de la quinhydrone, 
mais il est peu efficace lorsqu’il s’agit de matiéres grasses ou d’abrasifs provenant d’un 
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traitement mécanique des électrodes et pouvant contaminer de fagon durable leur 
surface. 

Selon l’état initial de surface des électrodes; ce traitement électrolytique doit étre 
plus ou moins long. Lorsque les électrodes ont été correctement préparées avant 
l’expérience et si le traitement est répétée frequemment, quelques secondes suffisent car 
une trop grande quantité de colorant ne peut alors s’accumuler a la surface. 

Au dela de ce minimum indispensable, la durée de nettoyage ne semble plus 
intervenir. En effet, en faisant varier ce facteur, nous avons veérifie que les courbes 
enregistrées en dépendaient, mais que leur extrapolation nous conduisait toujours aux 
mémes valeurs de R;. Nous en avons conclu qu'il était inutile de prolonger excessive- 
ment la durée du traitement et, dans les experiences systématiques, nous l’avons 


limiteé a 30 s. 
Il est trés important que, au cours d’une expérience comportant plusieurs activations 
et dépolarisations successives, la durée et la tension d’activation soient toujours les 


mémes. En effet le principe différentiel de la méthode de calcul employée ne permet une 
comparaison des différentes courbes obtenues que si chacune d’elles est reproductible. 

En définitive, nous avons établi un mode opératoire dans lequel alternaient des 
périodes d’activation d’une durée de 30s et des périodes plus longues, allant jusqu’a 
10 min pour les solutions les plus diluées, au cours desquelles on enregistrait les 
différentes courbes de dépolarisation. 

Plus exactement, vu la rapidité de la depolarisation durant les premiéres secondes 
apres la coupure du circuit d’activation, la tension de l’électrode était d’abord suivie 
a l'aide d’un millivoltmétre indicateur sans débit; cette tension n’était appliquée sur 
l’enregistreur potentiométrique que lorsque sa valeur devenait suffisamment petite pour 
étre lue sur l’échelle de ce dernier (1, 2 ou 5 mV selon le cas). 

L’ensemble des commutations des différents circuits d’électrolyse et de mesure 
était assuré automatiquement par un programmateur (Fig. 2). 

Avant de terminer l’exposé des conditions expérimentales, nous dirons encore 
quelques mots du role de l’oxygeéne dissous. 

Au cours des expériences préliminaires, nous avons pu nous rendre compte que la 
dépolarisation des électrodes étudiées était d’autant plus lente que les solutions de 
quinhydrone étaient plus diluées et leur teneur en oxygéne plus élevée. L’oxygéne 
dissous constitue done une géne considérable, surtout dans le cas des solutions les 
plus diluées, car il rend plus difficile, et parfois méme impossible, l’extrapolation des 
résultats enregistres. 

loutefois, il faut signaler que le résultat final, c’est-a-dire la valeur minimum de la 
résistance interfaciale, obtenue par l’extrapolation, ne semble pas étre affecté par 
l’oxygéne dissous. Mais alors, les résultats sont beaucoup moins précis que ceux 
obtenus en l’absence d’oxygene. 

C’est ainsi que, dans les expériences systématiques, nous avons toujours pris soin 
de débarrasser les solutions examinées de l’oxygéne dissous par un barbotage prolongé 
d’azote R. 

9. CORRECTION DE CHUTE OHMIQUE 


En poursuivant l'étude comparative des électrodes de platine et d’or, ébauchée au 
cours des travaux préliminaires, nous avons fait varier de fagon systématique un 
certain nombre de facteurs expérimentaux, a savoir la vitesse de rotation des électrodes, 
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la concentration de quinhydrone et la température. Par la suite, nous avons décidé 
d’étendre cette étude aux alliages or—platine et a d’autres métaux et alliages. 

Toutes ces expériences sont effectuées dans les conditions et selon la technique 
exposées dans le chapitre précédent. En extrapolant les courbes enregistrées au temps 
zéro, on obtient des valeurs brutes de la résistance de polarisation a l’équilibre R,. 
Ces valeurs sont entachées d’une erreur syst¢matique de chute ohmique Ro, inhérente 
au montage utilisé. 

En établissant un modeéle plan de notre cellule et en tragant les équipotentielles par 
la méthode du papier conducteur, nous avons pu établir que le potentiel de la solution 
en contact avec l’électrode de comparaison est sensiblement égal a celui qui existe au 
voisinage de la contre-électrode. Dans l’acide sulfurique normal a 25°C, l’erreur de 
chute ohmique qui en résulte est sensiblement égale a 1 Q. Par ailleurs, nous avons 
trouve que la chute ohmique dans le fil d’arrivée du courant était égale a 0,3 Q. 

Nous avons donc pu calculer les valeurs de la résistance interfaciale R,; en retran- 
chant la correction de chute ohmique, R,, 
de polarisation R,.. 


10. AGITATION MECANIQUE ET RESISTANCE DE DIFFUSION 


Les valeurs différentes, que l’on trouve, dans les conditions identiques, pour la 
résistance interfaciale des différents métaux, rendent possible une comparaison de ces 
métaux entre eux. Cette comparaison est rendue approximative par le fait que chacune 
de ces valeurs représente la somme d’un terme variable de transfert et d’un terme fixe 
de diffusion: 

R R, + ;, (10) 


En effet, seul R, dépend de la nature du métal de l’électrode et peut étre considéré 
comme sa véritable caractéristique, tandis que le terme de diffusion R, est le méme 


quel que soit le metal. 
Comme nous I’avons signale dans la section 2, le calcul de la résistance de diffusion 


s’effectue a partir des courants limites J,” et J.” a l'aide de la formule (3) dans laquelle 
1 | 


n représente la valence de la réaction électrochimique. Mais si, dans le cas du systéme 
quinone/hydroquinone, la réaction globale fait intervenir deux électrons, elle comporte 
en réalité deux étapes distinctes 4 un seul électron.* Par ailleurs, le nombre 4 
apparaissant dans des formules établies par Vetter’® pour de tels systémes, une 
certaine confusion peut en résulter, bien qu’elles soient relatives au transfert et l’on 
peut se demander si la formule (3) doit étre employée dans ce cas avec n = 2. 

C’est pour dissiper de tels doutes et surtout pour verifier si l’application correcte de 
la formule (3) permet d’éliminer la participation de la diffusion a la surtension totale, 
que nous avons étudié le facteur agitation de fagon systématique. 

Le Tableau | résume les résultats obtenus, dans une solution de quinhydrone 
a 1000 mg/l. a 25°C, pour une electrode de platine d’une part et pour une électrode 
d’or d’autre part. 

Rappelons que les valeurs de la résistance interfaciale R,, figurant dans ce tableau, 
se calculent en retranchant la correction de chute ohmique, R, 1,3 €2 des valeurs de 
la résistance de polarisation R,, obtenues par l’extrapolation des courbes enregistrées. 
La résistance de diffusion R, est déterminée, a l’aide de la formule (3) avec n = 2, en 
utilisant les valeurs de /,*et de J,” mesurées directement a la fin de chaque expérience 
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TABLEAU | 





Platine 


Vitesse de 
rotation des 
électrodes 


(tours/min) 


MmwNN NWN WN 


pour des surtensions respectivement égales 4 +-0,7 V et a —0,4 V. Les valeurs de R 
et de R,, ainsi obtenues, sont ensuite rapportées 4 lunité de surface géométrique 
de l’électrode. 


Par ailleurs, signalons que nous avons aussi essayé de calculer RX, en admettant 


a formule (3) des valeurs différentes de 2, en particulier n letn 4. 


pour 7 dans 
Mais, il s’avére que l’emploi de n | nous conduit a des valeurs de R, supérieures a 
celles de la résistance interfaciale, ce qui est ¢videmment impossible, et que les valeurs 
de R,, calculées pour n = 4, varient fortement en fonction de l’agitation. Ainsi, il est 
confirmé expérimentalement que la formule (3) doit étre utilisée dans le cas du systeme 


quinone hydroquinone avec il ya 


ll. CONCENTRATION DE QUINHYDRONE ET COURANT D’ECHANGI 


Il est important de remarquer dans le Tableau | que les valeurs de R, sont tres 
différentes pour le platine et pour l’or. Dans le premier cas, elles sont du méme ordre 
de grandeur que celles de R, (et de R,) et on peut alors faire le calcul précis de la 
densité du courant d’échange J). Dans le deuxieme cas, la résistance de diffusion 
différe peu de la résistance interfaciale totale, ce qui conduit a des valeurs de R, tres 
faibles vis-a-vis de celles-ci. De ce fait, le calcul de /) ne peut étre effectué avec précision 
pour l’or. Quoi qu'il en soit, les résultats obtenus permettent d’affirmer que la densite 
du courant d’éechange est, dans le cas des surfaces fraichement activées, beaucoup plus 
grande pour l’or que pour le platine. 

\insi, la différence entre ces deux métaux, déja perceptible grace a l’écart de leurs 
résistances interfaciales, devient frappante lorsqu’on compare leurs resistances de 
transfert ou leurs courants d’échange respectifs. 

Le calcul du courant d’échange se fait a laide de la formule (5) avec n = 2. 
Rappelons que nous ne déterminons ainsi qu'un courant d’échange global, résultant 
de la superposition des deux courants d’échange élémentaires. II doit étre, conforme- 
ment a la formule (9), proportionnel a la concentration de quinhydrone. 

Nous avons donc étudié une série de solutions de quinhydrone, a 25°C, dont les 
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concentrations s’échelonnaient de 5 4 2500 mg/I., et nous avons calculé les densités des 
courants d’échange correspondants. Le Tableau 2 résume les résultats de cette étude 
qui, commencée avec les électrodes de platine pur et d’or pur, a été ensuite étendue aux 
deux alliages suivants: Au 90 % + Pt 10 % et Pt 95 % + Au5 %. 


TABLEAU 2 





Pt 100°, Pt 95% Au 5% Au 90° Pt 10% Au 100°, 
Concentration 
de 
quinhydrone R, I R, I R I R, I 
(g/I.) (€2 cm?) (mA/cm?*) (£2 cm?) (mA/cm?) (22cm?) (mA/cm?) (022 cm?) | (mA/cm?) 


y Ba , 0,9 
1,0 ; 0,56 
0,5 0,34 
0,25 : 0,17 
0,1 c 0,09 
0,05 0,06 
0,025 

0,01 

0,005 





La dispersion des résultats individuels est assez grande, elle atteint souvent +50 
pour cent, surtout pour l’or. Néanmoins, les valeurs moyennes obtenues dans un 
grand nombre d’expériences, résumées dans le Tableau 2, suivent réguli¢rement la 
variation de la concentration. Ceci est conforme aux prévisions et, compte tenu de 
nombreuses sources d’erreurs possibles, nous permet de consideérer la verification de la 
formule (9) comme satisfaisante. 

I] est intéressant de comparer les valeurs moyennes de /, obtenues pour les quatre 
électrodes examinées. Deux constatations s’en suivent immédiatement. Premiérement, 
on retrouve, quelle que soit la concentration de quinhydrone, la grande différence du 
comportement de l’or et du platine, observée déja lors des expériences préliminaires. 
On voit qu’en l’absence des impuretés superficielles, les électrodes d’or se caractérisent 
par un courant d’échange au moins dix fois supérieur 4 celui des électrodes de platine 
dans les mémes conditions. Deuxi¢mement, on ne constate pas de différences appreéci- 
ables entre le métal pur et son alliage 4 faible teneur de l'autre constituant. 


12, INTERPRETATION DES RESULTATS ET CONCLUSIONS 


Le but principal de ce travail etait de déterminer les valeurs du courant d’echange 
correspondant a l’activité maximale d’une électrode, ce qui devait alors permettre la 
comparaison des différents métaux dans des conditions aussi parfaites que possible. 

En choisissant les solutions de quinhydrone pour cette étude, nous avons voulu 
diminuer l’importance de la correction de diffusion, afin de pouvoir déterminer les 
courants d’échange avec le maximum de précision. Ceci n’a été que partiellement 
réalisé. En effet, si pour le platine la correction de diffusion ne représente que la 
moitié environ de la résistance interfaciale totale, elle dépasse 90 pour cent de celle-ci 
pour l’or. Dans ces conditions, les valeurs du courant d’échange, calculées pour le 
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platine, sont assez précises mais, pour lor, elles ne sont que trés approximatives. 
Néanmoins, on constate que, sur des surfaces propres, le courant d’échange est 
nettement plus grand sur l’or que sur le platine. Ceci est tout-a-fait normal en raison 


de la différence des structures électroniques de ces deux métaux. 

Ce résultat intéressant n’a pu étre obtenu que par l’emploi d’une méthode originale 
permettant |’élimination de l’erreur d’adsorption, si importante dans les solutions de 
quinhydrone. Par ailleurs, il ne faut pas s’étonner que les mesures de la résistance 


interfaciale, faites sans précautions spéciales, puissent conduire a des conclusions 
erronées en désignant le platine comme un metal plus actif que Por. En effet, lactivité 
électronique intrinséque et, par suite, la vitesse d’°empoisonnement sont plus élevées sur 
l’or que sur le platine (ceci a été confirmé dans notre travail); ainsi le rapport des 
courants d’échange correspondants peut s’inverser au bout d’un certain temps qui, 
d’aprés nos expériences est parfois inférieur 4 une minute. 

L*importance de l’erreur d’adsorption dans les solutions de quinhydrone nous a 
conduits a nettoyer électrolytiquement les électrodes examinées. Ce traitement, 
légerement oxydant, peut, tout en débarrassant la surface métallique des impureteés 
adsorbées, étre a lorigine de apparition d'une couche d’oxyde ou d’oxygeéne. La 
formation de telles couches sur le platine et sur lor a été mise en évidence par de 
nombreux auteurs.!*~*! 

Que la couche en question soit constituée par un composé chimique defini ou par de 
l’oxygene chimisorbe, il nous a paru logique de lui attribuer une certaine résistance 
ohmique. Celle-ci serait ainsi comprise dans les valeurs de la résistance interfaciale, 
obtenues en extrapolant nos courbes expérimentales. 

Pour verifier cette hypothése, nous avons complete notre étude par quelques 
experiences faites dans des solutions ferreuses—ferriques exemptes de matiéres adsor- 
bables. Ces expériences nous ont permis de constater une diminution de la résistance 
interfaciale au cours de la période consécutive a la coupure du circuit de nettoyage 
anodique. Cette variation de la résistance interfaciale, qui est d’autant plus rapide que 
les solutions sont plus concentrées en fer ferreux, atteint dans tous les cas environ 
8 {2 cm® pour le platine et 1 22 cm? pour Vor. 

Il est trés intéressant de noter que, si lon retranche 8 {2 cm? des valeurs de la 
resistance de transfert trouvees pour le platine dans les solutions de quinhydrone, on 
obtient des valeurs proportionnelles a la dilution, alors que celles résumées dans le 
lableau 2 suivent seulement la dilution sans lui étre vraiment proportionnelles. Pour 
l’or, en raison de la grande dispersion des résultats, la correction correspondante est 
trop faible pour que son effet puisse étre visible. 

Dans cette étude comparative des courants d’échange intrins¢ques, l’empoisonne- 
ment des electrodes n’est qu’un facteur génant. Nous avons donc volontairement 
passé sous silence certains aspects de ce phénomeéne. Nous developperons ultérieure- 
ment ce sujet intéressant en traitant l'ensemble des problémes relatifs a la cinétique de 
l‘empoisonnement des electrodes d’oxydoréduction. 

Nous regrettons de ne pouvoir présenter ici les résultats d’autres expériences 
poursuivies actuellement dans le cadre de cette étude (effet de température et étude 
dune serie d’alliages or—palladium). Par ailleurs, nous envisageons de comparer entre 
eux differents systemes oxydoreducteurs. Nous espérons que l’ensemble de ces 
travaux contribuera a l’établissement d’un tableau comparatif des courants d’échange 


et des energies d’activation. 
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DISCUSSION 


N. Ist: Dans votre interessant memoire vous donnez la relation (3) qui permet de calculer la 
resistance R, de la couche non agitée a partir du courant limite. J’aimerais attirer l’attention sur la 
possibilité d’une restriction de la validité de cette relation. En effet, le courant limite est déterminé a 
des tensions d’electrode trés différentes de celles de 'expérience principale (dans laquelle on détermine 
R,). Dans ces conditions le degrée d’°empoisonnement de lélectrode peut étre ¢galement différent de 


celui de l’expérience principale. Par ailleurs le courant limite peut, lui-méme, dans certaines con- 


ditions dépendre du degre d’empoisonnement. Dans ce cas l’équation (3) ne donne plus la valeur 


correcte de R,.. Dans des expériences effectuées dans notre laboratoire* nous avons observé des 
diminutions du courant limite de 50% et plus dans le cas d’électrodes de platine plongeant dans 
des solutions de Fe Fe HCl. Avez-vous aussi constaté des variations du courant limite 
avec le degré d’empoisonnement ? 

E. Lewartowicz: Pour éviter toute erreur dans les experiences systematiques, les mesures des 


courants limites, servant a calculer R,, sont effectuées sur des électrodes trés actives. Pour cela, il 


* Experiences non publiées de K. Frei 
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suffit de mesurer le courant limite anodique. Cette mesure, s’effectuant dans le domaine des sur- 
tensions comprises entre + 600 mv et 800 mv, entraine obligatoirement la méme activation de 
l’électrode que celle qui est obtenue dans les expériences principales servant 4 déterminer R,. La 
mesure de /,”, suivant celle de J,”, n'est qu'une formalité car, dans les solutions de quinhydrone, 
le rapport /,”/J.% est connu. Nous avons d’ailleurs vérifié que /,*, mesuré sur une électrode qui n’a 
pas subi d’activation anodique depuis plusieurs heures, n’était pas différent de celui observé sur une 
électrode fraichement activeée. 

Par ailleurs, il est tout a fait exact que les courants limites peuvent prendre des valeurs anormale- 
ment basses dans le cas d’électrodes trés fortement empoisonnées. Nous avons observé ce phénomeéne 


lors des expériences d’°empoisonnement volontaire, mentionnées au début de cet exposé. 
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UBER POTENTIALMESSUNGEN AN PASSIVANODEN 
MIT EINER NEUEN UNTERBRECHERMETHODE* 


K. SCHWABI 
(Versuche von G. le Petir, D.D. TscH6 und X. K. TRINH) 
Technische Hochschule, Dresden, Deutsches Demokratische Republik 


Zusammenfassung—Es wird Uber vergleichende Untersuchungen tuber die anodische Polarisation 
verschiedener Metalle mit der direkten Methode und einer neuen Unterbrechermethode berichtet. 
Dabei wird festgestellt, dass insb. bei Bildung anodischer Deckschichten die direkte Methode 
unabhangig von der Art der verwendeten Sonde Potentiale ergibt, die einen betrachtlichen Ohmschen 
Spannungsabfall enthalten. Aus dem Vergleich beider Methoden kann man den Widerstand der 
Schicht errechnen. Es konnte nachgewiesen werden, dass auch Salzschichten eine hohe anodische 
Sperrwirkung besitzen, wenn sie wasserfrei sind. Mit solchen Schichten bedeckte Anoden zeigen 
wie typische Sperrschichtmetalle (Al, Zr, Ta) sehr hohe Anodenpotentiale, die beim Unterbrechen 
aber sehr viel rascher zusammenbrechen. Die hohen Anodenpotentiale beim elektrolytischen 
Polieren, bei der anodischen Polarisation vieler Metalle in gesattigten Lésungen ihrer Salze und bei 
Metallen mit oxydischen Sperrschichten (wie Al usw.) lassen sich von einem einheitlichen Stand- 
punkt aus deuten, wenn man als eine wesentliche Voraussetzung annimmt, dass sie unter dem 


Einfluss des hohen Spannungsgefa les vOllig entwadssert werden. 


Abstract—Comparative investigations on the anodic polarization of various metals by the direct 
method and by a new interrupter method are described. It is established that particularly during the 
formation of covering films the direct method gives potentials independent of the nature of the probe 
employed, these potentials including considerable ohmic drops. The resistance of the film can be 
obtained from a comparison between the two methods. It has been possible to demonstrate that 
salt films also possess a high anodic barrier effect when they are free of water. Anodes covered with 
such films are those which make the typical barrier layer metals (Al, Zr, Ta) exhibit such high anodic 
potentials, which however decay much more rapidly upon interruption of the current. The high 


anodic potentials in electrolytic polishing, in the anodic polarization of many metals in saturated 


solutions of their salts and of metals with oxide barrier layers (Al, etc.) can be interpreted from a 


unified point of view if one accepts as fundamental assumption that the films become completely 
hydrated under the influence of the high potential drop 
] 


Résumé—On deécrit des expériences comparatives sur la polarisation anodique de différents métaux 


par la méthode directe et par une nouvelle méthode d’interruption. II est établi que, spécialement au 
cours de la formation de films recouvrants, la méthode directe conduit a des potentiels indépendants 
de la nature de la sonde employee, lesquels comportent de considérables chutes ohmiques La 
résistance du film peut étre obtenue sur la base d'une comparaison entre les deux méthodes. II a été 
possible de demontrer que des films de sels présentent un effet de barriére anodique éleve lorsqu’ils 
sont enti¢rement exempts d'eau. Des anodes couvertes de tels films sont celles par lesquelles les 
métaux typiques avec effet de barricére ( Al, Zr, Ta) manifestent des potentiels anodiques aussi con- 
sidérables, lesquels cependant s’annulent beaucoup plus rapidement lors de l’interruption du courant. 
Les potentiels anodiques élevés lors du polissage électrolytique, lors de la polarisation anodique de 
nombreux métaux dans des solutions saturées de leus sels et ceux des métaux a oxydes présentant 
un effet de barriére (Al, etc.) peuvent étre interprétés d’une maniére unifiée si l'on accepte comme 


hypothése fondamentale que les films se déshydratent completement sous influence de la haute 


chute de potentiel 

Bel sehr hohen Stromdichten oder bei der Bildung schlechtleitender Deckschichten 

an der Elektrodenoberflache sind Potentialmessungen an _ stromdurchflossenen 
Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Elektroden mit Schwierigkeiten verbunden. Wenn man die Entfernung zwischen 
Mess- und Bezugselektrode durch Verwendung von Kapillarsonden méglichst klein 
zu machen und damit einen das Potential verfalschenden Spannungsabfall i.w 
auszuschalten versucht (direkte Methode), muss man mit einer Abschirmung durch 
die Sonde und damit einer Veranderung der Stromdichte rechnen; ausserdem 
kénnen sich die Deckschichten zwischen Elektrode und Sonde verschieben und so 
doch einen erheblichen Spannungsabfall mit in das Potential einbeziehen.' Unter- 
bricht man andererseits wahrend der Messung den Strom auf irgendeine Weise 
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Ass. |. Prinzipschaltung der Messapparatur. 
B, Bezugselektrode fiir Messung mit Unterbrecher 
B, Bezugselektrode fiir Messung mit Kapillarsonde 
UK Unterbrechungskontakt fiir polarisierenden Kreis 
MK Messkreiskontakt 


(indirekte Methode), so ist nicht sicher, wie gross der Potentialabfall vom Beginn der 
Unterbrechung an bis zur Messung ist und inwieweit die Unterbrechungen den 
Elektrodenvorgang verandern.”, Man kann zwar den Potentialverlauf wahrend der 
Unterbrechung oszillographisch registrieren und daraus den Potentialwert im Moment 
des Unterbrechens ermitteln, aber man erzielt dabei nur eine geringe Messgenauig- 
keit.2 Bei der Untersuchung der anodischen Passivitat, die auf der Bildung von 
Deckschichten beruht, ist die Gefahr, mit der direkten Methode zu hohe Potentiale 
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zu messen, besonders gross. Wir haben deshalb fiir diesen Zweck eine Unterbrecher- 
methode* ausgearbeitet, die in Kompensation unter Speicherung der Spannungsim- 
pulse in Kondensatoren eines hochohmigen Gleichspannungsmessverstirkers die 
Potentiale mit einer Genauigkeit von +1 mV zu messen, aber auch den Potentialver- 
lauf mit Schleifenoszillographen zu registrieren gestattet. Die Prinzipschaltung, die 
hier nicht naher er6rtert werden soll, ist in Abb. 1 dargestellt.* Wir haben nun die 
mit diesem indirekten Verfahren erhaltenen Potentialwerte mit Messungen nach dem 
direkten Verfahren unter Verwendung verschiedener Kapillaren und Abstinde 
untersucht. Dazu wurde die in Abb. 2 dargestellte Elektrolysezelle verwendet. Die 


Motorachse 
Bezugselektrode 
mit Kapillarsonde 


Bezugselektrode . 
fiir Unterbrecher- 
messungen 
































Vorderansicht 


Ass. 2. Grosse Messzelle. 


senkrechte Kapillarsonde konnte mit der Mikrometerschraube M in einen definierten 
Abstand zur Anode (Messgenauigkeit 0,05 mm) gebracht werden, durch einen 
weiteren Stutzen konnte gleichzeitig eine Luggin-Kapillare eingefiihrt werden. Als 
Bezugselektroden wurden immer gesattigte Kalomelelektroden verwendet; auf sie 
sind auch die angegebenen Potentialwerte bezogen (SCE +241 mV gegen die 
Standardwasserstoffelektrode bei 25°C). 

Wiahrend im stromlosen Zustand die mit Unterbrecher oder beliebigen Kapillaren 
gemessenen Potentiale auf +-0,5 mV ibereinstimmen, treten bei Stromfluss zum Teil 
betriachtliche Abweichungen auf, die einerseits auf einen bei der direkten Methode 
mitgemessenen Ohmschen Spannungsabfall, andererseits auch auf eine abschirmende 

* Um einen raschen Potentialabfall wahrend des Unterbrechens verfolgen zu kénnen, kann ein 
Kathodenstrahloszillograph oder ein Schleifenoszillograph angeschlossen werden. Mit einer etwas 
modifizierten Methode konnte so der durch Gashaute an Graphitanoden bei der Chloralkalielek- 
trolyse verursachte Spannungsabfall gemessen werden (Z. Elektrochem. im Druck). 


4 
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Wirkung der Sonden zuriickzufiihren sind. Durch Veranderung der Zeit zwischen 
Beginn des Unterbrechens und der Messung konnte nachgewiesen werden, dass bei 
der anodischen Passivierung der Fehler durch Potentialabfall beim Unterbrechen 
An einer Zinkanode (0,25 cm? Oberflache) in 0,5 m ZnCl,-Lésung 


keine Rolle spielt. 
0.5 m ZnSO,-Lésung soll der Unterschied der Messergebnisse zwischen 


bzw 
Unterbrechermethode und direktem Verfahren gezeigt werden. 
Abb. 3 zeigt zuniachst, wie durch die abschirmende Wirkung einer auf der Anode 


aufsitzenden senkrechten Kapillare direkt bei hohen Stromdichten eine geringere 











schied der Messergebnisse zwischen Unterbrechermethode und direktem 
einer Zn-Anode (0,25 cm*® Oberflache) in 0,5 m ZnCl,-Lésung 


@ senkrechte Kapillare 


Unterbrechermessung 


messen wird als mit Unterbrecher. Dabei ist noch bemerkenswert, 
allem bei hohen Stromdichten nur mit dem Unterbrecher eine konstante 
ntialeinstellung zu erzielen war, wahrend die mit der senkrechten Sonde gemes- 
Werte laufend positiver wurden, weil sich der Abstand zwischen Sonde und 
durch die Auflésung des Metalls vergrésserte. Das ist insofern bedeutsam, 
gerade bei solchen Messungen einen stationairen Zustand (konstantes 

bei konstanter Stromstirke) anstrebt. Auch die Reproduzierbarkeit der 

bei Wiederholungen unter véllig gleichen Bedingungen ist mit Unter- 
ntlich besser, weil bei der direkten Methode geringe Veranderungen in 


er Lage der Kapillare eine Rolle spielen (vergl. Abb. 4). 


Dass der Abstand der senkrechten Kapillare schon bei kleinen Stromdichten 


einen starken Einfluss auf die gemessene Polarisation ausiibt und nicht durch lineare 
Extrapolation auf den Abstand 0 zu eliminieren ist,” zeigt Abb. 5. Hier ist das 
Potential der Zinkanode in 0,5m ZnSO, gegen den Abstand der Kapillare bei einer 


Stromdichte von 4 mA/cm? aufgetragen. Bei héheren Stromdichten ist natiirlich der 


Effekt entsprechend grésser. 
Mit der Piontelli-Kapillare misst man eine viel héhere Polarisation am Zink in 








4+—---4 
== ¢)> aw es an at} 





— —i)ems aes aoe 
ai a 











mV 


\BB. 4. Reproduzierbarkeit der Messungen bei der Unterbrechermethode und dem 

direkten Verfahren. 
Messung | Unterbrecher 
2 Unterbrecher 


s @ Messung | Sonde 


s ® Messung 2 Sonde Messung 








\BB. 5. Abhangigkeit des Anodenpotentials von Zn in 0,5m ZnSO, vom Abstand 
der Kapillare bei einer Stromdichte von 4 mA/cm’. 


a @ Messung | A ‘A Messung 2 


0,5m ZnCl, als mit Unterbrecher, wie Abb. 6 zeigt. Offenbar wird hier der unmittelbar 
vor der Anode auftretende Spannungsabfall mitgemessen. Zum Vergleich sind in 
Abb. 6 noch Werte eingetragen, die mit einer SCE direkt in 1 cm Abstand von der 
Anode gemessen wurden. Das Verhialtnis der nach verschiedenen Methoden gemes- 


senen Polarisationen ist: Unterbrecher: Piontelli-Kapillare: ohne Sonde wie 
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Ass. 6. Anodische Polarisation von Zn in 0,5 m ZnCl,, gemessen mittels Unterbrecher, 
Piontelli-Kapillare und ohne Sonde. 
* @ Messung mit Kapillarsonde : Unterbrechermessung 
direkte Messung (ges. Kal. El.) 


|: 5:10. Da der Abstand der seitlichen Offnung der Piontelli-Kapillare von der 
Anode héchstens | mm _ betrug, muss in dieser Schicht schon ein erheblicher 
Spannungsabfall erfolgen. 

Beim Vergleich der senkrechten mit der Luggin-Kapillare an Zn in 0,5m ZnSO, 
zeigt sich, dass die ‘‘Polarisation’’ bei Verwendung der Luggin-Kapillare noch steiler 
ansteigt (Abb. 7). Mit dem Unterbrecher wird hier bei héheren Stromdichten 
(~20 mA/cm?) immerhin auch eine starkere Potentialverschiebung gemessen als in 
0,5m ZnCl, (~40 mV ZnSO,, 10 mV ZnCl,). Das ist vermutlich darauf zuriickzu- 
fiihren, dass in ZnSO, schon bei niedrigeren Stromdichten in der gleichen Zeit die 
Sattigungsgrenze an Salz erreicht wird. 
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Ass. 7. Anodische Polarisation von Zn in 0,5 m ZnSO,, gemessen mittels Unter- 
brecher, senkrechter Kapillare und Luggin-Kapillare. 
Unterbrochener Strom @ @ senkrechte Kapillare 
Unterbrecher 
Ss ® Lugginkapillare 
Unterbrecher 
Dauerstrom senkrechte Kapillare 
X Lugginkapillare 
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Um zu priifen, ob die mit einer Frequenz von 12,5 Hz erfolgenden Unterbre- 
chungen die Potentiale beeinflussen, wurden Messungen in der Weise vorgenommen, 
dass der Unterbrecher nur wenige Sekunden zur Potentialmessung eingeschaltet, 
im ubrigen amperostatisch gearbeitet wurde. In diesem Zusammenhang sei vermerkt, 
dass die in den Diagrammen und Tabellen angegebenen Stréme die effektiven 
Stromstarken (unter Beriicksichtigung der Unterbrechungszeit) sind. Wie man aus 
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Ass. 8. Anodische Polarisation von Zn in 0,5 m ZnSO,. Unterschied zwischen dem 
mittels Piontelli-Kapillare und Unterbrecher gemessenen Anodenpotential bei der 
Entstehung einer Deckschicht. 

2 @ Kapillare n.P. eax Unterbrecher. 


Abb. 7 sieht, ergibt sich nur ein Effekt bei den Sondenmessungen, weil hier durch die 
Unterbrechungen die Abdiffusion begiinstigt und damit der Widerstand bzw. der 
Spannungsabfall an der Anode verringert wird, daher steigt bei ununterbrochenem 


Strom der Potentialfehler noch an. 

Es konnte erwartet werden, dass, wenn nach Uberschreiten der Sittigung in 
Bezug auf das betr. Salz, an der Anode feste Schichten entstehen, der Unterschied 
zwischen den mit und ohne Unterbrecher gemessenen Anodenpotentialen noch 
betrachtlich zunehmen wide. 

Bei Zinksulfat (0,5 m) trifft das tatsachlich zu, sowohl wenn man mit Piontelli- 
Kapillare (Abb. 8) als auch mit Luggin-Kapillare arbeitet (Abb. 9). Wahrend die mit 
Unterbrecher gemessene Polarisation maximal etwa 45 mV bis zu Stromdichten von 
900 mA/cm? betragt, steigt sie mit Kapillare gemessen auf Werte von ~2 V, wobei 
der Strom gleichzeitig absinkt. Es wurde dabei gepriift, inwieweit die Unterbrecher- 
werte sich andern, wenn man die Zeit zwischen Beginn der Unterbrechung und 
Messung variiert. Der Unterschied lag, wenn man diese Zwischenzeit von 0-7 ms 
verianderte, bei 2 mV, also praktisch innerhalb der Fehlergrenzen. Damit ist erwiesen, 
dass die Unterbrechung keinen erheblichen Potentialabfall bewirken kann und die 
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Anodenpotential, gemessen mittels Luggin-Kapillare und Unterbrecher, bei 
der Entstehung einer Deckschicht 


3 @ Luggin-Kapillare Unterbrecher 


mit Sonde gemessenen Werte hier durch einen Ohmschen Spannungsabfall hervor- 


gerufen sein mussen. 

Mit dem Unterbrecher konnte auch der Beweis erbracht werden, dass die peri- 
odischen Stromstarkeschwankungen, die wir am Zink bei anodischer Polarisation 
beobachtet haben und auf die Bildung von Salzschichten zuriickfiihren,® nicht auf 
Potentialanderungen sondern auf Widerstandsanderungen beruhen. Wahrend dieser 
Schwankungen, die man beim Arbeiten mit dem 


Unterbrecher auch in Sulfat be- 
obachtet,* tr 


itt namlich keine Anderung des Unterbrecherpotentials, dagegen eine im 
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‘iodische Schwankungen der Stromstaérke und des Kapillarenpotentials 
bei der anodischen Polarisation von Zn in Zn SQ,. 


Sonst werden sie nur in Perchlorat, Chlorid, Bromid beobachtet (Schwabe*). Dass bei Verwen- 


Unterbrechers auch bei Sulfat Schwingungen auftreten, erklart sich daraus, dass die fiir 
diese Erscheinungen erforderliche Abdiffusion durch die Unterbrechung begiinstigt wird. 


dung des 
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Rhythmus der Stromstarkeschwankungen verlaufende Anderung des Kapillaren- 


potentials auf (Abb. 10). Vielfach wird angenommen, dass die anodische Passiv ierung 
auch in saurer Lésung unabhangig von der Art des Anions durch Oxydschichten des 
Metalls hervorgerufen wird. Durch l ntersuchungen von Zink in Natronlauge mit 
dem Unterbrecher haben wir einen grundlegenden Unterschied feststellen kénnen, 
der die Bildung gleicher Deckschichten in ZnSO, und in NaOH ausschliesst. 
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Ass. 11. Anodische Polarisation des Zn in 0,1 m NaOH 
@ @ Kapillare Unterbrecher 


Strom Potential der Anode in mV 
I 


(mA) I uggin-Kapillare Unterbrecher 
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50 mV. 


Wenn man Zink in 0,1 m NaOH anodisch polarisiert, so bekommt man auch mit 


dem Unterbrecher sehr hohe positive Anodenpotentiale, die sich von den mit Kapillaren 
Es kann sich also hier 


gemessenen Werten nur wenig unterscheiden (Abb. 11). 
keinesfalls um einen Ohmschen Spannungsabfall handeln, aber auch nicht um 
chemische Polarisation; denn die nach beiden Methoden gemessene Polarisation 
steigt, wenn man z.B. die Stromstarke konstant auf 10 mA (~45 mA/cm?) hilt, in 2 
Stunden auf +4200 mV an, einen Wert, der weit iiber dem O,-Potential (reversibler 
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Wert +220 mV gegen die SCE bei 25°C) auch bei Annahme einer betrachtlichen 
Uberspannung liegt. Wir haben schon vor vielen Jahren solche hohen Polarisations- 
werte aus Widerstandsmessungen berechnet,’ die keinesfalls auf chemische Polarisa- 
tion zuriickzufiihren waren und die wir als kapazitative Aufladung eines aus dem 
Metall, der Deckschicht und der Lésung gebildeten Kondensators aufgefasst haben. 

Beim Unterbrechen des polarisierenden Stromes sinkt das Potential der mit 
Zinkoxyd tiberzogenen Zinkanode verhaltnismassig langsam auf das urspriingliche 
Ruhepotential, wie wir durch Messungen mit einem Dreischleifenoszillographen 
feststellen konnten. 

Bei dem im Oszillogramm (Abb. 12) dargestellten Versuch war nach einem 
Stromabfall von 10 auf 3 mA mit dem Unterbrecher ein Anodenpotential 
von 1550 mV (gegen SCE) registriert worden, das nach dem Unterbrechen des 
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Ass. 12. Potentialabfall am Zn in NaOH beim Unterbrechen des Stromes. 


polarisierenden Stromes innerhalb 2s auf—310 mV absank. Die Potentialzeitkurve 
zeigt deutlich den Verlauf einer Kondensatorentladung; sie folgt der Funktion 
E = E, exp ( +) + K mit einer Zeitkonstante 7 von 0,425 s. Natiirlich war die Ver- 
folgung dieses Vorganges nur dadurch méglich, dass die Spannungsdifferenz Anode— 
SCE an einem R6dhrenvoltmeter mit einem sehr hohen Eingangswiderstand lag 
(>10!Q). Dass dieser Potentialzeitverlauf nicht etwa durch die Tragheit der 
Instrumente vorgetauscht wird, wurde dadurch nachgewiesen, dass der Spannung- 
sabfall iiber einen Ohmschen Widerstand in weniger als 10~* s. vollkommen zusammen- 
gebrochen ist. Auch in sauren Lésungen von Salzen (z.B. ZnCl,), die mit dem Unter- 
brecher keine nennenswerte Polarisation zeigen, berechnet man als Differenz aus 
angelegter Spannung und iw, wobei der Ohmsche Widerstand mit einer Wechselstrom- 
methode (100 kHz)*® wahrend des Stromflusses gemessen wurde, auch Polarisations- 
werte von 2 V und mehr, wahrend mit dem Unterbrecher sehr viel kleinere Werte ge- 
messen werden. Offenbar bricht hier doch bei der sehr kurzen Unterbrechungszeit die 
Aufladung des Deckschichtkondensators zusammen. Damit in Ubereinstimmung 
fallt auch der Deckschichtwiderstand beim Unterbrechen des Stromes momentan ab. 
Im Gegensatz zu den Oxydschichten werden die Salzschichten nach unserer Auffassung 
durch das anliegende Spannungsgefalle elektrophoretisch entwassert und erst dadurch 
isolierend. Beim Unterbrechen der polarisierenden Spannung liegen sie also in einer 
anderen Form vor, und daher kann man bei ihnen die Aufladung mit dem Unter- 
brecher nicht messen, solange die Geschwindigkeit der Wasseraufnahme beim 
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Unterbrechen geniigend gross ist. Man kann sie herabsetzen, indem man z.B. das 
Konzentrationsgefalle zwischen Anodenschicht und Lésung stark verringert. Ver- 
wendet man daher gesattigte Lésungen von ZnCl, oder ZnSQ,, so findet man auch 
mit dem Unterbrecher hohe Polarisationswerte von mehreren V, die keinesfalls auf 
chemische Polarisation zuriickzufihhren sind (Abb. 13). Aber auch dann fallen diese 





3 
U, V (Unterbrecher) 


Ass. 13. Anodisches Verhalten von Zn in gesattigter ZnSO,-Lésung bei hohen 
Polarisationsspannungen. 


Potentialwerte im Gegensatz zu den Messungen an Oxydschichten ausserordenlicht 
rasch beim endgiltigen Unterbrechen des Stromes ab (Abb. 14). Hier betragt die 
Zeitkonstante etwa 5 < 10°-% s. 

Es besteht iibrigens bei Zink und anderen Metallen auch noch in anderer Hinsicht 


ein bemerkenswerter Unterschied zwischen oxydischen Schichten und Salzschichten 


60 
Zn/ges. Zn SOg 
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Ass. 14. Potentialabfall am Zn in gesattigter ZnSO,-Lésung beim Unterbrechen des 
Stromes bei 40 V. 


bei anodischer Polarisation. Wahrend namlich mit wachsender Spannung bei Zink 
in NaOH die stationare Stromstarke, wenn auch langsam, ansteigt (vergl. Abb. 11), 
bleibt sie bei Zn in ZnSO, oder ZnCl, iiber grosse Spannungsbereiche konstant 
(Abb. 15). Ganz analoge Verhaltnisse werden auch an Cd und anderen Metallen in 
gesattigten Lésungen ihrer Salze einerseits und Natronlauge andererseits beobachtet.® 
Die mehr oder weniger gut elektronenleitenden Oxydschichten lassen eine Steigerung 
der Stromstarke zu, wobei der Anteil der Anionenentladung wachst. Durch den 
Anstieg der Stromstarke beim Belichten einer anodischen Zinkoxydschicht konnten 
wir zeigen,'® dass das Zinkoxyd als Passivschicht einen elektronischen Leitungsanteil 
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besitzt. Manometrische Messungen der anodischen Sauerstoffentwicklung ergaben, 
dass der Stromanstieg beim Belichten in erster Linie durch erhdhte Anionenentladung 
an der ZnO-Schicht zustande kommt."! 

Bei Salzschichten erfolgt der geringe Stromdurchtritt entweder durch Poren oder 
mit Hilfe von Defektionen in der Salzschicht. In gesattigten Lésungen muss der 
Porenanteil des Stromes, wie wir an anderer Stelle zeigen werden, sehr rasch gegen 
Null gehen, wenn das Metall bereits mit einer Salzschicht belegt ist. 








15. Anodische Stromdichte-Potentialkurven von Zn in ges. ZnCl.- bzw 
ZnSO,-LGésung. 
a Zn/ges. ZnCl, « Zn/ges. ZnSO, 


Das anodische Verhalten einer grossen Anzahl von Metallen, hier seien nur 
Zink und Cadmium sowie Thallium erwahnt, in gesattigten Lésungen ihrer Salze 
ahnelt in bemerkenswertem Masse der Sperrschichtpassivitat von Al, Ta, Zr usw., 
die in den letzten Jahren von verschiedenen Autoren erneut untersucht und vom 
Standpunkt der Mottschen Theorie der Oxydation der Metalle diskutiert wurde.* * 
Der lonenstrom, der zur Bildung bzw. zum Wachstum von Oxydschichten fihrt, 
andert sich exponentiell mit der Feldstarke 


i = 2anyv exp [—(U gaE)/kT] 
wobei a der mittlere halbe Abstand der Ionen der Schicht, 7 die Konzentration der 
fonen, » ihre Schwingungsfrequenz, g ihre Ladungszahl und W die Aktivierungs- 
energie fiir die Wanderung ohne Feld ist. An diesem Zusammenhang 4ndert sich 
prinzipiell nichts, wenn man mit Cabrera und Mott'® annimmt, dass die Energie- 


barriere beim Ubergang der Metallionen aus dem Metall in die Oxydschicht besonders 
hoch ist. Demzufolge hat man mit einer konstanten Stromstarke bei wachsender 
Spannung zu rechnen, wenn entweder W > gaE oder wenn in dem gleichen Masse 


wie die Spannung auch die Schichtdicke wachst. Wenn man annimmt, dass bei den 
Deckschichten, die sich in gesattigten Lésungen bilden, dieselbe Abhangigkeit des 
Stromes von der Feldstarke auftritt, so lasst sich nicht sicher entscheiden, welches 


Fiir Al hatten schon Giintherschulze und Betz" einen exponenticllen Zusammenhang zwischen 
ijund Feldstarke gefunden, 
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die Ursache fiir den spannungsunabhangigen Strom ist. Da sich aus Impedanz- 
messungen ein von der Spannung wenig abhangiger Widerstand ergibt (bei Zn in 
ZnCl,), ist allerdings zu schliessen, dass in dem von uns untersuchten Messbereich 
die den Strom bestimmende Schichtdicke sich nicht stark verandert. Wenn man 
librigens fiir den spezifischen Widerstand der Salzschichten einen Wert von ~10!° 
{2 cm bei 25°C annimmt, so kommt man mit den gemessenen Widerstandswerten zu 
Schichtdicken von 10-20 A. Es ist jedenfalls festzustellen, dass Metalle in gesittigten 
Lésungen ihrer Salze Sperrschichten bilden, die sicher keine Oxyde sind und trotzdem 
den Stromdurchgang bis zu hohen Spannungen weitgehend unterbinden. Offenbar 
ist auch der Ubergang des Metallions in eine Salzschicht durch eine hohe Energie- 
barriere gehemmt, wenn keine Lésungsmittelmolekiile mehr zugegen sind; die 
Wassermolekiile werden durch das hohe Spannungsgefalle aus der Anodenschicht 
entfernt, wie sich aus dem momentanen Abfall des Widerstandes und des Potentials 
beim Unterbrechen ergibt. 

Von Epelboin'* und Mitarbeitern sind neuerdings beim Polieren mit einer Unter- 
brechermethode ebenfalls sehr hohe Potentiale gemessen und auf eine Adsorption 
von Anionen zuriickgefihrt worden. Wir glauben, dass auch hier die wesentliche 
Voraussetzung Sattigung an dem betreffenden anodisch gebildeten Salz ist, die die 
Bildung einer sehr diinnen Salzschicht zur Folge hat. Dadurch wird wie bei den 
Oxydsperrschichten der Ubertritt des Metallions stark gehemmt, da aber die Lésung im 
Ganzen nicht gesiattigt ist, ist der Strom hier diffusionsbegrenzt. Man kann so viel- 
leicht die Erscheinungen der anodischen Sperrschichten, die sowohl Salze als auch 
Oxyde sein kénnen, und des Polierens von einem einheitlichen Aspekt aus betrachten. 
Die wesentlichen Voraussetzungen fiir die anodische Sperrwirkung solcher Schichten 
sind nach unserer Meinung, dass diese Schichten reine lonenleiter sowie porenfrei 
und wasserfrei sein miissen. Die letzte Voraussetzung scheint uns von entscheidender 
Bedeutung, sie wird erst durch eine hohe anodische Spannung geschaffen. So kann 
man auch die Tatsache erklaren, dass bei Umkehr der Stromrichtung die Sperrwirkung 
verschwindet. Untersuchungen dartiber mit tritiertem Wasser sind im Gange. 

Auch bei den Metallen, die typische Oxydsperrschichten bilden, wie Al, liefern 
vergleichende Messungen mit Unterbrecher und mit Sonde interessante Ergebnisse. 
Wie Abb. 16 zeigt, werden bei Al mit Unterbrecher in neutralem Sulfat und Fluorid 
Polarisationswerte von Uber 30 V gemessen. Dabei wurde die Spannung in Zeitab- 
stinden von 7 Min gesteigert. Gleichzeitig zeigen sich betrachtliche Unterschiede in 
Abhingigkeit vom Anion. In Fluorid steigt zunachst der Strom bis zu 10 V mit der 


Spannung an, offenbar wird dabei die Schicht porenfrei, dann bleibt er aber bis 35 V 
praktisch konstant. Dagegen ist in Na,SO, der Strom bis zu etwa 15 V sehr niedrig 


und unabhingig von der Spannung; dann steigt er betrachtlich uber die Werte in 
NaF an, wobei eine grosse Differenz zwischen Sonden- und Unterbrecherpotential 
auftritt (bei 1O mA ~7000 mV). Offenbar wird in Fluorid die primare Oxydschicht 
sofort zerst6rt und in eine Al-Fluorid—Schicht verwandelt, wahrend in Sulfat zuniichst 
die Oxydschicht den Stromdurchtritt sehr hemmt, bei héheren Spannungen dann 
aber in eine Schicht hdherer Leitfahigkeit, etwa von basischem Sulfat, umgewandelt 
wird. Untersuchungen mit markierten Anionen sind zur Klarung dieser Frage im 
Gange. Der Potentialabfall beim Unterbrechen des Stromes erfolgt hier viel lang- 
samer als bei den Salzschichten, weil die Wasseraufnahme auch hier wie bei ZnO viel 
langsamer erfolgt (vergl. Abb. 17). Die Zeitkonstante 7 betragt hier [0,13 ++ 0,02] s. 
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Dass dabei tatsiichlich die Wasseraufnahme eine Rolle spielt, ergibt sich auch daraus, 
dass an mit dem schwerléslichen AgCl bedeckten Ag-Anoden auch ein langsamer 
Potentialabfall beobachtet wird. Bemerkenswert ist nun noch, dass man bei der 
anodischen Polarisation des Al in (0,5 m) NaCl (Abb. 18) mit Unterbrecher ein 
Potential misst, das mit zunehmender anodischer Stromdichte negativer wird, 
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Ass. 16. Anodische Polarisation von Al in neutralem Sulfat und Fluorid. 
Al/0,5 m Na,SO, und Al/0,5 m NaF 
e mit Sonde mit Unterbrecher 
Anode: 0,87 cm? 








Aps. 17. Potentialabfall am Al beim Unterbrechen des Stromes. 


wihrend das mit Sonde gemessene Potential sich wenig nach dem Positiven verschiebt. 


Offensichtlich wird durch die Chlorionen bei der anodischen Polarisation die Oxyd- 
haut zerstért, das Aluminium wird starker blossgelegt, und man nahert sich dem 
Potentialwert des Al/Al.°~ Demnach sollte der Widerstand der Sperrschicht mit 
zunehmender Negativierung abfallen, weil die Schicht immer poréser wird. Wenn 
man den Widerstand aus der Differenz AE = E, E,, nach AE/i = w berechnet, so 
trifft das tatsachlich zu (Abb. 19). 
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Anodische Polarisation des Al in einer NaCl-Losung. 
Al/0,5 m NaCl 
& mit Sonde mit Unterbrecher 
Anode: 0,87 cm? 
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Ass. 19. Verhalten des elektrischen Widerstandes der Sperrschicht bei zunehmender 
Stromdichte. 
a Al/0,1 m NaCl s Al/0,5 m NaCl 
a Al/1,0 m NaCl Al/ges. NaCl 


Wir hatten bereits friiher gezeigt,* dass Ni in H,SO, im passiven Zustand inner- 
halb der Fehlergrenzen keinen Unterschied zwischen Unterbrecherpotential und 
Sondenpotential hervorruft. Dasselbe haben wir inzwischen auch fiir Eisen in NaOH 
festgestellt (Abb. 20). Wenn man Fe in 0,1 m H,SO,, die gesattigt an FeSO, ist, 
polarisiert, so bekommt man einen geringen aber eindeutigen Unterschied zwischen 
beiden Potentialen von ca. 150 mV, der etwa einem Schichtwiderstand von 5 bis 
10 Q entspricht (Abb. 21). Man kann aber auch in Chlorid eine Passivierung des 
Eisens erzielen, wenn man 0,1 m HCl an FeCl, sattigt (Abb. 22). Nach einem 
anfinglichen steilen Potentialanstieg, bei dem die passivierende Salzschicht gebildet 
wird, tritt ein Potentialsprung ein, der bei Verwendung des Unterbrechers etwa 
900 mV betriigt und genau zum Potential Fe**/Fe** fiihrt. Dagegen betragt der 
Potentialsprung mit Sonde iiber 2 V und lasst einen Schichtwiderstand von etwa 
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Das Potential (£,, wie £,) springt, wie man erkennt, zunachst zu 


50 Q errechnen. 
etwas positiveren Werten und fallt dann erst einmal wieder um etwa 150 mV ab. 


Wahrscheinlich wird zunachst die ganze diinne Passivschicht in Fe** verwandelt und 
erst dann stellt sich das Gleichgewichtspotential mit der umgebenden FeCl,-Lésung 


ein. 








P mV 


Anodische Polarisation von Fe in NaOH. 
Fe/0,1 m NaOH 
mit Sonde mit Unterbrecher 


Diese Beispiele sollen geniigen, um zu zeigen, dass die Unterbrechermethode bei 
anodischer Passivierung den Spannungsabfall in einer Schicht von anderen Polarisa- 
tionseffekten zu trennen gestattet, und dass die mit Sonden gemessenen Potentiale 
einerseits sehr grosse Spannungsbetrage enthalten kénnen, die aus den Schichtwider- 
standen resultieren, andererseits solche, die durch eine Sperrwirkung der Schicht 


gegen den Ubergang von lonen aus dem Metall in die Lésung bedingt sind und die 
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auch beim Unterbrecherverfahren mit zur Messung gelangen. Die einzelnen Ergeb- 


nisse werden an anderer Stelle naher diskutiert werden. 
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DISCUSSION 


I. EPELBOIN: J’ai recement pris connaissance de la thése que Prof. Schwabe a soutenue il y a 25 ans 


et je regrette que ce trés intéressant mémoire n’ait pas été publié a l’€poque: il aurait certainement 


facilité étude des fortes tensions anodiques dans le cas du polissage électrolytique. 

Je pense comme Prof. Schwabe que les fortes tensions a l’électrode ne sont pas d’origine ohmique. 
Nous l’avons montré par une méthode de coupure en utilisant aussi un interrupteur mécanique 
(C. R. Acad. Sci. 238, 2160 (1954) et Z. Elektrochem. 59, n° 7-8, p. 689 (1955)) que nous avons 
rapidement remplacé par un interrupteur électronique. L’avantage de ce dernier, par rapport au 
précédent dispositif, est de permettre de régler 4 volonté le temps de coupure entre 10~* et quelques 
secondes, l’intensité décroissant linéairement en fonction du temps pendant la coupure (I. Epelboin, 
Bull. SFE 5, n° 58, p. 679 (1955); Ph. Brouillet, J. P. Barret, I. Epelboin, Communication a la 9¢me 
Réunion du CITCE, Paris, 1957 ainsi que Ph. Brouillet et Mlle E. Monnot, Bull. SFE, 8, no 92, 
p. 498 (1958)). Or, pour étudier influence des différents facteurs entrainant les surtensions, il est 
parfois nécessaire d’effectuer des relevés en faisant varier le temps de coupure. 

L’interrupteur électronique nous a permis, en particulier, de différencier les composantes de la 
surtension anodique et d’étudier leurs variations entrainées par le changement d’état (solide-liquide) 
du gallium et du mercure 

J’aimerais savoir si le dispositif mécanique du Prof. Schwabe permet d’effecteur les coupures dans 
des temps variables 

K. ScHwaBE: Der mechanische Unterbrecher gestattet nicht nur, die Unterbrechungszeiten zu 
variieren, sondern auch innerhalb der Unterbrechungszeit die Me®zeit zu verschieben. Im ibrigen 
haben wir ebenfalls fiir sehr rasch verlaufende Depolarisationsvorgange, wie wir sie bei der Chlor- 
alkalielektrolyse an der Graphitanode studiert haben, einen elektronischen Unterbrecher verwendet 
und den Unterbrechungsvorgang oszillographisch aufgenommen. 
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POLARIZATION STUDIES ON CADMIUM BY 
GALVANOSTATIC AND POTENTIOSTATIC TECHNIQUES* 


1. SANGHI, S. VISVANATHAN and S. ANANTHANARAYANAN 
Central Electrochemical Research Institute, Karaikudi-3, India 


Abstract—The anodic polarization of cadmium in alkaline solutions has been studied under constant- 
current conditions. The potential may rise from about —0-9 V (vs. Hg HgO| N KOH) to as much as 

1 V on passivation; there appears to be more than one arrest in the polarization curves. Pre- 
liminary study of the effect of stirring indicates that it may hasten the transition in dilute solutions 
and delay it in concentrated solutions. 

Potentiostatic studies in the range 1-2 to 1-2 V (vs Hg HgO N KOH) have shown that 
hydrogen is cathodically evolved at 1-0 V; then, in the first truly active region (ca. —0-86 V), 
the main reaction is the formation of Cd** aq: after passivation (ca. + 0-70 V) it changes to oxygen 
evolution. Potentiostatic techniques reveal intermediate stages, undisclosed by constant-current 
methods, of pseudo-passivation and current-plateau regions, in which the passivating layer thickens, 
controlled by high-field cation transport. 

The results are briefly considered with special reference to the techniques adopted and results 


recently obtained by others. 


Résumé—La polarisation anodique du cadmium dans des solutions alcalines a été étudiée par la 


méthode galvanostatique. Le potentiel peut augmenter de —0,9 V (par rapport a Hg | HgO | N KOH) 


jusqu’a +1 V au moment de la passivation. La courbe de polarisation semble comprendre plusieurs 
paliers. Des études préliminaires indiquent qu’une agitation de la solution peut accéleérer la transition 
en solution diluée et la retarder en solution concentrée. 

Des expériences potentiostatiques dans l’intervalle —1,2a+1,2 V(parrapport a Hg| HgO| N KOH 
ont montré que de hydrogéne est formé cathodiquement a 1,0 V; puis, dans la premiere région 
vraiment active (environ —0,86 V), la réaction principale est la formation de Cd** aq; aprés passiva- 
tion (a environ +-0,7 V) de oxygéne se dégage. Les techniques potentiostatiques révélent des stades 
intermédiaires de pseudo-passivation (qui passent inapergus dans les méthodes galvanostatiques) 
ainsi que des paliers, dans lesquels la couche passivante augmente en €paisseur et est contrdlée par le 
transport des cations sous l’effet d’un champ électrique intense. On discute bri¢évement les résultats 
en considérant plus particuliérement les méthodes employées et les résultats d’autres auteurs. 


Zusammenfassung—Man untersuchte die anodische Polarisation von Cadmium in alkalischer 
Lésung unter galvanostatischen Bedingungen. Die Spannung steigt hierbei von —0,9 V gegen 
Hg|HgO|nKOH—Elektrode bis auf +1 V bei der Passivierung. Die Polarisationskurve scheint 
mehrere Stufen aufzuweisen. Erste Versuche zeigten, dass durch Rihren in verdiinnten L6sungen 
der Uebergang beschleunigt und in konzentrierten L6sungen verz6gert werden kann. 

Potentiostatische Versuche ergaben, dass bei —1,0 V gegen Hg] HgO|nKOH Elektrode Wasser- 
stoff entwickelt wird, dann im ersten wahren aktiven Zustand (ca. 0,86 V) die Hauptreaktion 
in der Bildung von Cd?** ag.—lIonen besteht, und nach der Passivierung (ca. +0,70 V) die Sauer- 
stoffentwicklung einsetzt. 


INTRODUCTION 


ALTHOUGH the anodic behaviour of cadmium is of much significance both from the 
theoretical point of view and for the practical applications of the electrochemical 
oxidation/reduction of cadmium in alkaline accumulators, it has been little studied. 
The few references are mainly on corrosion and potential-variation studies in the 


* Presented at the 11th Meeting of CITCE, Vienna, September 1959. 
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absence of external polarization, as reported by Muller’ and by Gatty and Spooner.* 
On the other hand, Lyzlov® and Grube and Doetsch* confined their attention to the 
charge/discharge curves of cadmium, cadmium oxides and hydroxides, from the 


practical battery view-point alone. Essin® studied the polarization of cadmium in 


complex cyanide solution and some authors have reported the deposition of cadmium 
from cadmium salts. It is only very recently that attention has been focussed on the 
fundamental behaviour of cadmium.®:7:5.% 

Potentiostatic measurements, as attempted here, provide an excellent means to 
examine all the reactions, slow or fast, stable or unstable, to their completion, over 
a wide range of rates. Rate-constants that contro] electrochemical reactions are 
potential-dependent'®-" and can be kept constant during study by this procedure. 
These are the reasons that prompted Croft’ also to carry out controlled potential 
studies 

In this paper some main results of galvanostatic and potentiostatic measurements 
are briefly presented and discussed with special reference to the techniques and to 
the results recently published by other workers. An attempt has been made to corre- 


late and co-ordinate various diverse observations and to bring out the main facts 


now generally accepted. 


EXPERIMENTAL TECHNIQUES AND MATERIALS 

\ simple H-type cell with separate anode and cathode compartments was used in 
case of unstirred solutions. In the case of stirred solutions, a cylindrical vessel was 
used. Cadmium electrodes were machined out of 99-9 per cent pure electrolytic 
cadmium plates into small cylindrical rods. The surface of the electrode was mechani- 
cally polished by SIA emery papers, 0 to 6/0 grades successively. The results do not 
vary much with this treatment although exact reproducibility is extremely difficult; 
the results given are representative, and the shape of the curve is always reproducible. 
Unwanted surface was stopped off by successive coats of Durofix and/or polystyrene 
lacquer 

The Hg HgO N KOH system was used as the reference electrode; the actual 
construction included a Luggin capillary and avoided all external bridges, as described 
elsewhere.!* 

All solutions were made from AR grade KOH and distilled water. Fresh elec- 
trolyte was used for each experiment. During the experiment the cell was open and 
accessible to air. Potentials between the cadmium electrode and the reference electrode 
were measured by using a Philips VTVM No. 6010. All potentials given in the paper 
are with reference to the Hg HgO N KOH half-cell. 


Galvanostatic measurements 

A 90-120 V d.c. battery was used as the current source and the potential was 
dropped through a series of fixed and variable resistors of high value so that finally 
the current passing through the cell, never more than few mA, was not affected by 
the minor changes of resistance or polarization within the cell. 


Potentiostatic measurements 
\ simple device incorporating a polarometer (Dr. Lange’s) was used to tap con- 
stant voltages. The small currents flowing through the electrolytic cell in the potential 
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region investigated with cadmium as one electrode were found to be negligible in 
comparison with the current through the polarometer, and scarcely affected the 
stability of the voltages tapped. 

The auxiliary electrodes tried were of Pt, Cd foil and sintered nickel/nickel dioxide, 
the last being found most satisfactory because of its very large capacity. Other 
workers have used Pt as auxiliary electrodes, but we did not find it very reliable; 
Pt in alkaline solutions may not be sufficiently stable and reversible. It must be noted 
that our arrangement approximately stabilizes only the cell voltages, and not the 
overvoltages as can be done with electronic arrangements. Current/time curves were 
accurately measured by a multiflex galvanometer (sensitivity 4 10-? A/mm). 

Preliminary measurements in N KOH gave an idea of the //E curves, and indicated 
the importance of increasing the potential stepwise, since otherwise large currents 
may temporarily flow at each increase. Steps of 0-1 V were arbitrarily chosen for 
certain experiments, the current being measured at the end of 1 min. //E curves were 
obtained with and without stirring. 

A more detailed study of the behaviour of cadmium in 0-02 N KOH was attempted, 
since it was believed that any voltage steps in 0-02 N KOH could be taken because 
the rate of reaction becomes limited by the diffusion of OH~ ions; but good repro- 
ducibility could not be achieved. 

RESULTS AND DISCUSSION 

rhe results are represented graphically in Figs. 1-3. Experiments carried out at 

different concentrations of KOH with both the techniques are indicated. It can 
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easily be seen that cadmium quickly passivates when made anodic in KOH solutions, 
even at very low current densities; the greater the current density the shorter is the 
passivation time. The passivation is explained by the fact that both cadmium oxide 
(brown) and/or cadmium hydroxide (white), which may be expected to be formed as 
a result of anodic treatment, are very sparingly soluble in KOH solutions.’ Often, 
two clear steps in the polarization curve are visible; they are intensified by stirring. 

In our studies, the behaviour of Cd appears to be more complicated than the 
result reported by Lake and Casey®, who found only a one-step, sudden passivation: 
if only one oxidation compound, CdO, is electrochemically formed and effective in 
passivation, the reason for the observed arrests in the neighbourhood of —0°6 V 
(vs. Hg HgO N KOH) are not clear. A uniform gradual variation of potential with 
time, as observed in the case of aluminium and other metals giving barrier layers, is 
not to be expected in the case of cadmium. Also, the potential at which the polariza- 
tion curve becomes horizontal appears to vary considerably from +-0-22 to +1:22 V 
with different concentration and current densities—more than can be accounted for 
on the basis of variation of OH™ ion concentration alone. 

Lake and Casey based their study on /+,, values (where / is current density and 1, 
is the time—often hours—taken to reach a relatively constant potential at which 
oxygen is evolved). Our work illustrates the great difficulty in the exact determination 
of 1. Moreover, it has been the general experience that good reproducibility of 1, is 
obtained only when ¢,, is small (not greater than a few minutes). In case of prolonged 
polarization, wherein the curves do not rise steeply, the question arises whether the 
criterion determining ¢, should be a low slope or the attainment of a particular 
potential, say 1-1 V. If a low slope determines ¢,, then our measurements do not 


fully accord with those of Lake and Casey®, although we agree with their general 


ideas regarding the mechanism of various steps involved in passivation. They propose 
that CdO is the first compound formed electrochemically; however, Croft’ appears 
to suggest the formation of Cd(OH), as the primary electrochemical product. 
Perhaps it was this factor of observing the Cd surface in the active region, and/or 
after leaving it in the electrolyte on open circuit for sufficient time, that was responsible 
for Croft’s observation of only Cd(OH), on the electrode surface. In our view the 
ideas of Lake and Casey®, and Huber", may be nearer the truth: generally, on metals 
such as Zn and Cd, there is a first, inner, thin adherent layer of oxide’® (called the 
‘basal ground oxide layer’ by Huber), on which hydroxides may form as a result of 
prolonged polarization and further chemical action. It may be supposed that oxide 
is produced at the metal/film interface, while the film on the solution side is converted 
into hydroxide. 

Stirring has very interesting effects in the present case. Generally, stirring may 
be expected to delay passivation considerably, particularly if the transition is controlled 
by diffusion or by a dissolution effect of the electrolyte on the anodic layers. We 
find that stirring decreases f,, in some cases but increases it in others. This point, 
borne out by our later results with the potentiostatic technique, has not yet been 
fully investigated. However, our observations can be qualitatively interpreted on the 
basis that stirring should undoubtedly produce its greatest effect (a) in dilute electro- 
lytes, when the conversion rate of CdO to Cd(OH), would be greatly enhanced by 
rapid stirring, and/or (b) at low current densities, when the rate of dissolution of 
CdO is just comparable to the rate of formation, by aiding the dissolution and 
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removal of the oxide layer as it forms. Stirring may also be thought to hasten the 
transition in dilute solution by raising the pH in the pores, as suggested by Lake and 
Casey®, while in the case of concentrated solutions it increases ¢,, by increasing the 
rate of the above conversion reaction. 

Preliminary experiments in mixed electrolytes (KOH + Na,CO,, KOH 
NH,OH) were also carried out. A few experiments with horizontal shielded electrodes 
fitted with a | cm long tight-fitting glass tube in order to avoid all convection currents 
were also performed, but it was found that with the current densities used passivation 
was too rapid for full results to be obtained manually. 

From the general formulation of Miiller'’, if passivation is mainly diffusion- 
controlled in the solution and the pores of any primary deposit, and depends on the 
dissolution and recrystallization of surface layers from supersaturated solutions, then 
I*t should be a constant. However, this does not appear to be the case for our results. 
With Croft’, we consider that Miiller’s mechanism does not apply in this particular 
case, where film growth essentially occurs by cation transport through oxide under 
either high field or a concentration gradient. Such a model, in our opinion, is capable 
of explaining the parabolic growth law found by Croft. 

Potentiostatic studies 

As already mentioned, the //E curves were obtained by increasing the voltage in 
steps of 0-1 or in 0-05 V (Fig. 3) and noting the current at the end of 1 min. Additional 
data, in which the potential was raised in 25 mV steps, near the change of the active 
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region into the pseudo-passivation region (i.¢., near the current maxima), were used 


to get a clearer idea of the nature of steeper parts of the //E curves. In one case, 
when the potential of the electrode had been raised to 1-1 V in 0-1 V steps, it was 
suddenly dropped to various values to find out the shape of the transients. When the 
potential was dropped to a lower value within the current plateau region, it was 
found that the current density first cuts off and then grows again, which suggests 
that our idea of film growth in the current plateau region is justified. This is also in 
conformity with the idea of Croft based on his own results. Croft concentrated his 
attention on determining /f' * — tcurves for a few predecided overpotential values. He 
did not consider the large range of ~1000 mV, throughout which a steady-state current 


density can remain constant in spite of varying overpotential. 


Potentiostatic current/potential curves for cadmium 
unstirred stirred 
N KOH 
N KOH! 
KOH 
N KOH B scale 
@ 2 KOH 


A scale 


Hy droge n evolution 

In all solutions at the negative end of the potential range investigated the reaction 
is the cathodic evolution of hydrogen; the potential at which this begins varies with 
the concentration of the solution. In this region the cathodic current density rapidly 
diminishes as the potential is made less negative. There is then a transition region 
before the active region for metal dissolution, in which the current density increases 
rapidly with potential. This transition region is more prominent in concentrated 
than in dilute solutions and may, therefore, have something to do with the concentra- 
tion or the solvent effect of the OH ions. It may be suggested that this transition 
region is perhaps due to the change in the adsorbed layer on the surface of cadmium, 
since the ‘null potential’ of cadmium lies in this region. Lake and Casey® also em- 
phasise the importance of O?- and OH~ adsorption at the interface. Alternatively, 
it may be a result of the competition between the slight anodic rate and the larger 
cathodic rate when both the reactions, i.e. oxide formation and hydrogen evolution 
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18,19 


can occur simultaneously according to the homogeneous theory of corrosion. 
It is well known that Zn and Cd are very often covered with oxide layers to a greater 
or less extent. Vermilyea”® has shown that even for such a corrosion resistant metal 
as tantalum, hydrogen can easily evolve on a thin oxide layer. Further, a similar 
but more pronounced transition in the cathodic region was also found in the case 


of zinc with dilute solutions."! 


{ctive dissolution 

In the truly active region cadmium freely and readily goes into solution as Cd?* 
ions, the current density rapidly increasing with potential. This rate of anodic 
dissolution, however, does not continue to increase with increase of potential, but 
soon reaches a maximum value. Although this maximum rate increases markedly 
with increase of concentration yet it is only a fraction of limiting rate of OH™ ion 
diffusion even in concentrated solutions. In order to determine the equilibrium 
conditions more accurately in these steep portions of the //E curves, the potential was 
raised in steps of 50 and/or 25 mV instead of the usual step of 100 mV and the curves 
shown in the graph correspond to the data with lower potential steps, which generally 
agreed with those obtained with higher steps. 

Pseudo-passivation 

\t a certain stage, probably corresponding to the completion of a very thin 
uniform layer on the electrode, further increments in potential do not result in 
increased current densities; instead, the current density suddenly starts to decrease 
and continues to do so for 100 mV or so before reaching a constant plateau. In this 
region of decreasing current density oscillations are sometimes seen to occur. Also, 
these observations of ours explain Croft’s findings’ that a higher current density is 
required to oxidize the electrode at 30 mV than at 97 mV. The //E curves clearly show 
that in the active dissolution region a higher current density is sustainable at a lower 
overpotential than the smaller current densities that can be sustained at high over- 
potentials in the pseudo-passivation region. 

The steady-state current density remains more or less constant as the potential is 
gradually raised from —0-7 to +-0-7 V, after which oxygen evolution begins vigorously. 
In the initial portion of this current-density plateau region slight complexities are 
observed. It is not certain how far these minor complications are due to the small 
deviations of the measured rates from the true steady-state rates. The general be- 
haviour in all solutions is, however, similar, the rate of dissolution remaining relatively 
constant over a considerable potential range. It would appear that the behaviour of 
the electrode in this potential region is governed by a fixed rate of dissolution of the 
oxide in the electrolyte, which remains relatively constant over a considerable potential 
range, the potential increments merely leading to increase of the thickness of the layer, 


maintaining just the field strength required to continue the necessary cation transport, 


by high-field conduction,®.!°-" for the fixed rate of dissolution. As indicated earlier, 
this idea is supported by the transient obtained on dropping the potential from a 
higher to a lower value in the plateau region, which indicates that mass and electricity 
transport occur through a solid oxide phase; naturally, if impurities, e.g. indium etc., 
are incorporated in the oxide lattice its resistance would change, as found by Croft’. 
Since our technique and observations are not exactly similar to those of Croft, no 
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direct comparison can be made, but our experiments and their interpretation support 
many of his conclusions. 

While we have endeavoured to measure the steady-state current densities, Croft, 
as he himself admits, was perhaps dealing with transport of ions under non-steady- 
state conditions when he initially found a logarithmic rate, in the case of his “58 mV” 
curve. He explains that as local thermodynamic conditions are stabilized and a 


steady state attained, the logarithmic rate changes to the parabolic rate. It is also 


significant that this behaviour is not shown by his “36 mV” and other curves. Anyway, 
a fuller understanding of these minor complications is not possible at this stage, 
since Croft has yet to publish a more detailed discussion and interpretation of his 
measurements. We have also not yet made detailed measurements of thickness of 
oxide with time and so it is not possible to derive an exact rate equation. But, the 
thickness in the pseudo-passive plateau region appears to be proportional to the 
applied potential, and the current was found to cut off when the potential was 
suddenly dropped from a higher to lower value in this region. Initial small negative 
currents are probably due to the discharge of space charge*':*.** in the oxide layers. 
As the layer dissolves the field strength is again seen to increase and the rate approaches 
its steady value. 

Any mechanism which postulates a single rate-controlling step with activation 
energy W in the absence of a field and (VW BF) in the presence of a field F will 
give, by simple kinetic treatment, a rate proportional to sinh BF/kKT. The four 
possible rate-controlling steps are: 

(a) Passage of metal ions from metal lattice to interstitial positions in oxide 

(as presumed by Mott"); 

(b) Passage of metal ions through the bulk of oxide (as presumed by Verwey”); 

(c) Processes at the oxide/solution interface and 

(d) lonic diffusion or transport in thicker films, in which the imperfections or 

defect-chains do not have a complete link from the metal right through the 
oxide and up to the solution interface (Evans**). 

At high fields, as in (a), sinh BF/AT becomes exp (—BF/kT) and therefore an 
exponential law prevails. In thicker films, when a steady concentration of diffusing 
cations is set up at the metal/oxide interface and the transport of cations through the 
oxide layer becomes the controlling factor as in (b), a parabolic rate equation takes 
over. If the slow diffusion up to and through the incomplete defect-chains is the 
rate-controlling step, then a logarithmic rate may prevail, as proposed by Evans”®. 
Thus we see that the theoretical rate equations are determined by the underlying 
assumptions, whose validity has yet to be established for many cases. 

While Mott’s theory does not take into account the existence of space charge, 
more accurate and recent work of Vermilyea*! shows that perhaps there are two 
successive energy barriers to the motion of the ions, one effective at low and the 
other at high fields. The larger barrier may be at the metal/oxide interface and the 
smaller within the oxide film. Dewald?*, and Winkel ef a/.2” also, have discussed the 
kinetics of anodic film formation and observe that the space charge cannot be 
neglected for many cases. However, the position is by no means absolutely clear, 
for both the number of mobile cations and the activation energy for their movement 
may change with the passage of current and/or increasing thickness of the oxide 
layer with the resultant moving boundary of the oxide/solution interface 





Polarization studies on cadmium by galvanostatic and potentiostatic techniques 


Oxygen evolution 

At a certain stage, depending on the concentration of the electrolyte, the current 
density again starts to rise rapidly with increasing voltage. Here oxygen evolution 
becomes the predominant reaction, the current density depending on the concentra- 
tion of the solution (0-02, 0-1, 1 and 3-5 N KOH solutions were used) but rising 
steeply in all cases and under all conditions. Generally speaking the steep rise of 
current density starts slightly later in stirred than in unstirred solutions. Also, the 
current density for the same potential is higher in the stirred than in the unstirred 
solutions in the oxygen evolution region, showing that the diffusion of OH™ is the 
important factor here. This oxygen evolution potential as measured by the Luggin 
capillary across the oxide layer consists of the following: 

(a) the large polarization potential developed at the metal/oxide interface due to 
the excess of metal ions accumulated there and waiting to acquire the 
necessary activation energy to diffuse through the oxide layer 
the small (less than oxygen evolution potential, viz. l-2 V) potential 
developed at the oxide/electrolyte interface due to the accumulation of the 
adsorbed oxygen ions and the resultant polarization 

(c) the space charge and the resulting potential gradient in the oxide layer. 


When the potential, imposed stepwise, becomes large enough to make the reaction 
40H —O, + 2H,O + 4e thermodynamically or kinetically easier than Cd + 20H 
>CdO + H,O + 2e, oxygen evolution starts. Alternatively, we may consider that 


the concentration of adsorbed oxygen ions at the oxide/solution interface becomes 
large enough to allow the simultaneous discharge of oxygen and initiates the reaction 
O?- + O? O, + 4e; the electrons thus given up neutralize some of the inter- 
stitial cations and thereby initiate the breakdown of the film and the high-field 
conduction mechanism.”* However, whatever be the atomistic mechanism, once 
oxygen evolution starts the current density rapidly begins to rise with increase in 
potential. Lake and Casey® generally agree with these ideas and emphasize the 
importance of adsorbed double layers at interfaces. 


CONCLUSIONS 

These measurements appear to throw some useful light on the electrochemical 
behaviour of cadmium. Whereas the constant-current measurements reveal only 
two stages, viz. the active and the passive, in the polarization of cadmium, the potentio- 
Static investigations clearly show the intermediate stages of pseudo-passivation and 
layer growth, which are probably jumped over in the former method. Further work 
is necessary: measurements and evaluation of both transients and the energy of 
activation for various steps have to be made before a final picture can be evolved. 


4cknowledgements—Sincere thanks are due to Professor K. S. G. Doss, Director, Central Electro- 
chemical Research Institute, for his kind interest in the work. 
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THE SULPHURATION OF COPPER WITH SOLUTIONS 
OF DIPHENYLTHIOUREA* 


J. Liopis, J. M. GAMBOA and L. ARIZMENDI 
Instituto de Quimica Fisica “Rocasolano’ C.S.1.C., Madrid, Spain 


Abstract—The kinetics of the corrosion of copper with solutions of diphenylthiourea in xylene has 
been followed by the radiochemical method. The reaction yields coherent sulphide films, showing 
uniform interference colours. The reactivity of the diphenylthiourea with copper is lower than that 
of thiourea in aqueous solution. The rate of film growth is constant; the experimental energy of 
activation is 14-2 kcal/mol. It is suggested that adsorption of diphenylthiourea at the sulphide 


film surface plays a major role in the kinetics of this sulphuration reaction. 


Résumé—La cinétique de la corrosion du cuivre par des solutions de diphénylthiourée dans du 
xylene a été étudiée par la méthode des traceurs radioactifs. On obtient des films cohérents de sulfure 
montrant des couleurs d’interférence uniformes. La reactivité de la diphénylthiourée avec le cuivre 
est plus petite que celle de la thiourée en solution aqueuse. La vitesse de croissance du film est 
constante; la valeur expérimentale de l’énergie d’activation est 14,2 kcal/mole. On propose l’inter- 
prétation que l’adsorption de la diphénylthiourée a la surface du film de sulfure joue un réle essentiel 


dans la cinétique de la réaction de sulfuration. 


Zusammenfassung—Unter Zuhilfenahme von radiochemischen Methoden wurde die Kinetik der 
Korrosion von Kupfer durch Diphenylthioharnstoff in Xylol-Lésung untersucht. Die Reaktion 
liefert dichte Sulfidfilme, die Interferenzfarben zeigen. Der Angriff des Diphenylthioharnstoffes auf 
Kupfer ist schwacher als der von Thioharnstoff in wassriger L6sung. Die Wachtstumsgeschwindig- 
keit der Schichten ist konstant, die experimentell bestimmte Aktivierungsenergie H* betragt 14,2 kcal 

Mol. Es wird angenommen, dass die Adsorption von Diphenylthioharnstoff an der Oberflache det 
Sulfidschicht die Kinetik der Reaktion zur Hauptsache bestimmt. 


lI. INTRODUCTION 


WE recently described’ a study of the surface reaction of copper with thiourea. It 
was concluded that a definite chemical reaction takes place on the copper surface, 
while in the case of platinum, the process stops, as was to be expected, as soon as a 
molecular mono layer is formed. It is likely that the product formed is non-stoichio- 
metric and of approximate composition Cu,S, because of the analogy with the pheno- 
mena in the reaction with gaseous S or H,S ®* or with solutions of Na,S 4°-°; the 
possibility of occlusion of molecules of thiourea in the lattice of the compound 


formed is not excluded. 

It seemed interesting to extend the above study to derivatives of thiourea; diphenyl- 
thiourea was selected. The nature of the substituents should influence the reaction 
rate on the copper surface, since it must influence the reactivity of the sulphur atoms 


in these compounds. 


2. EXPERIMENTAL TECHNIQUI 


2.1. Purification of diphenylthiourea 
Saturated solutions in ethyl alcohol were prepared from the commercial product. 


+ Presented at the 11th meeting of CITCE, Vienna, September 1959. 
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These solutions were filtered through sintered glass, and the diphenylthiourea was 
precipitated with water. These manipulations were repeated three times, after which 
the product was sublimed. The m.p. of the sublimed product agreed with the data in 


the literature. 


2.2. Preparation of diphenylthiourea labelled with S® 
rhe method of isotopic exchange was chosen for the preparation of the labelled 
product. We have developed the procedure outlined in a paper by Guryanova.’ 
Several tubes were prepared, containing 390 mg of diphenylthiourea, 8-5 mg of 


radioactive sulphur with a specific activity of 33-5 ~wc/mg and 30 ml of xylene. These 
tubes were sealed and heated in an iron tube at 137°C for 24 hr. After cooling, dark 


brown lumps of resinous product were present. 

lhe residue after distillation was extracted several times with ethyl alcohol until 
counting revealed a small activity. The extracts were subjected to precipitation with 
water; the precipitates were redissolved again in a minimum amount of alcohol, the 
solutions filtered and precipitated again with water. These manipulations were 
repeated until the product showed a melting point in agreement with the data in the 
literature. The final product was dried in vacuum and weighed. 

A control of the radioactivity of the liquids was constantly kept, in order to check 
that the balance of activities was satisfactory. 

2.3. Calculation of the specific activity of the labelled product 

2.3.1 Determination of counting efficiency. The counting efficiency was 0-07, per 
cent for liquid samples of density 1-022 and 0-10, per cent for the same kind of samples 
with density 0°86 (xylene as solvent), while for solid samples it was 6-2 per 
cent. 

2.3.2 Determination of degree of exchange. To prepare solid samples, by evapora- 
tion of known volumes of a solution of diphenylthiourea, involves the difficulty that 
large sublimed ion losses occur, even with very gentle infra-red heating. We have 
therefore studied the exchange only with | ml liquid samples, by comparing their 
counts with those obtained in the determination of counting efficiency. The average of 
the counts in seven samples, after corrections, was 528 counts/min, equivalent to 5-18 
10° dis/min i.e. 0-233 we. Since the amount of diphenylthiourea per ml is 0-508 mg, 
this gives a specific activity of 0-46 uwc/mg of diphenylthiourea. 0-085 mg of S*, corre- 
sponding to an activity of 285 wc, were added to each bulb containing 390 mg of di- 
phenylthiourea. Therefore, if the exchange were 100 per cent, the activity would have 
been 0-73 uwc/mg. Thus, the degree of exchange found in these experiments is 63 per 


cent. 


2.4 Preparation of reactant solutions 


Inactive solution D of diphenylthiourea in xylene contained 197 mg/ml. Solution 
*D, prepared with S*® labelled diphenylthiourea, contained 0-508 mg/ml. The solu- 
tions given in Table I were prepared by taking suitable proportions of D and *D and 
completing with xylene. 

he activity per weight of diphenylthiourea is the same for the three solutions and 
equal to 2°58 10-* wc/mg. 
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2.5 Preparation of copper disks 

The copper disks used in these experiments were similar to those described elsewhere ; 
the area of each face being 4:91 cm*. Their treatment, however, was slightly modi- 
fied, starting in the present case with mechanical polishing under water, with Water- 
proof Silicarbo paper in four decreasing grain sizes. After being washed with plenty 
of water, they were electrochemically polished under the conditions already described, 
washed again with plenty of distilled water and acetone and immediately submerged 
in dry xylene. These manipulations were always carried out quickly and under the 
same conditions, in order to avoid, as much as possible, the formation of an oxide 
layer that might affect the results. 


TABLE | 





Concentration Specific activity 


Solution 
(M « 107%) (uc/ml 10-*) 


2.6. Experimental method 


2.6.1. Reproducibility of the results. In repeated experiments with the samesolution, 


all lasting 30 min each, the disks did not look quite the same and the measured activ- 


ities showed considerable dispersion. Consequently, from two to four preliminary 
repetitions at the lower concentrations, and from four to six at the higher, were used to 
achieve reproducible average results of further experiments. It had therefore to be 
decided whether the decrease in activity produced by the preliminary experiments 
amounted to an appreciable fraction of the total activity of the solution and whether 
a given solution could be used more than once without this entailing appreciable 
changes in concentration. 

The number of counts/min representing the total activity of the 30 ml of each 
solution used in the experiment, taking account of the different corrections, was 


Solution *D, = 33,200 counts/min 
Solution *D, = 183,000 counts/min 
Solution *D, = 74,000 counts/min. 


The majority of the counts for solutions *D, and *D, were of the order of 200-300 
counts/min, while for solution *D,, the most dilute one, they were lower than 200. From 
this it follows that the number of preliminary experiments does not appreciably affect 
the total concentration of the solution; however, a correction should be applied if a 
great number of preliminary experiments are carried out. 

2.6.2. Performance of the experiments. The experiments were carried out as 
previously described,' with 30 ml of solution in a tube of 28 mm internal diameter and 
11 cm length, closed at one end and with a glass stopper in the other. The stirring 
system was such that the motion of the disk was rotational and also up and down. 
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After each experiment, the disk was remoy ed to a vessel containing xylene, after which 
it was immediately introduced into benzene and finally dried in air. 


7. Counting and calculation of film thicknesses 


2.7.1. Calculation by radioactivity measurements. The radioactivity of each dried 
disk was measured, taking account of the corrections for coincidence, background, 
decay of the nucleide and specific activity of the solution used. The original counts are 
thus expressed in weights of sulphur deposited at the surface. The thickness of the 
surface film formed can be easily calculated by assuming a certain value for the 


density of the compound formed. Table 2 shows an instance of the corrections and 


calculations performed for one of the experiments of the set. 


TABLE. 2. EXPERIMENTS WITH COPPER AND DIPHENYLTHIOUREA AT 50°C; 


STANDARD 5500 cts/min 


Specific 
Back cts/min Date cts/min cts/min activity 
Standard 
ground corrected of corrected corrected cts/min 
: cts/min 
cts/min for back- count f< to 
ground dec Stand cm” * 
7 (11) 


; 


In Table 2, column 5 shows the activities corrected for a paralysis time of 400 us, 
fixed in our system of counting. In column 9 account is taken of the correction for 
decay of the nucleide. The activities referred to a certain standard are given in column 
11, while column 13 gives the weights of sulphur per unit area, estimated from the 
activities given in column 11, taking account of the specific activity given in column 12. 

If it is assumed that the product formed is Cu,S, the thickness of the film formed 
can be estimated from the density of 5-783 g/cm*, whence | y/cm* of sulphur deposited 
corresponds to a thickness of 85-87 A. 

In the present case of surface reaction of copper with solutions of diphenylthiourea 
in xylene, deposits containing up to 50 y/cm? of sulphur were observed. According 
to the above calculations, this weight corresponds to a thickness of 0-43 uw. The 
aspect of the films on the disks in this range was coherent throughout. 

2.7.2. Thickness scale by visual observation of interference colours. The reaction of 
copper with diphenylthiourea, amongst all sulphur compounds studied by us, yields 
the most suitable interference colours for establishing a scale relating colour with 
weights of sulphur deposited (calculated from radioactivity measurements). This 
scale provides a convenient visual method of estimating the thickness of the surface 
film formed. 

Dyess and Miley® determined the thicknesses of sulphide films on copper, corre- 
sponding to several interference colours in the first two orders, with the coulometric 
method developed by Miley.*'° We believe that the radiochemical method, applied to 
the present case, can give a more accurate estimation of the amounts of sulphur depos- 
ited than the gravimetric or electrometric methods so far used. Moreover, it seems 
advisable to use an international colour classification, to avoid subjective errors in 
estimating thicknesses by visual appreciation. 

A series of copper disks were prepared which, after reaction with diphenylthiourea 
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in given conditions, formed a scale of interference colours. These were then compared 
with those of the Munsell Book of Colour" and expressed in Munsell’s notation. In 
this system each colour is denoted by three co-ordinates of tone, value and chroma- 
ticity. Neglecting the last, one can set up a representation in polar co-ordinates in 
. Y, yellow, 15-35; G, 


) and the value is given 


which the tone is given by the angle, varying from 0 to 100 (e. 
green, 35-55; B, blue, 55-75; P, purple, 75-95; R, red, 95-1! 


oO 
— 
c 

4 


by the radial coordinate varying between 0 for black and 10 for white. 





40 50 60 70 80 
G BG B PB P 


Thickness scale of interference colours 


The deposits of sulphur in y/cm? are plotted in Fig. 1 vs. the tone for the different 
colours. The plot has four regions corresponding to the successive orders of inter- 
ference colours. In the first two orders the slope in the range of the green is very small 
and the transition through this colour is extremely fast; this slope is larger from the 
third order on, so that for these thicknesses colours in the green range can be obtained 
more easily. The value of the interference colours tends towards black as the order 
increases; in the fourth order dirty colours are obtained and very soon the sulphide 
films are grey. 


EXPERIMENTAL RESULTS 


3.1. Influence of temperature 

In order to study the influence of temperature on the reaction of solutions of 
diphenylthiourea with copper, three sets of experiments were carried out at 50°, 60 
and 70°C as described above, using solution *D, (Table 1). The experimental points 
are shown in Fig. 2, where weight deposited, in y/cm? of sulphur, is plotted vs. 
reaction time in min. Each point was obtained in a single experiment; some were 
repeated several times in order to check reproducibility. Similar series of experiments 
were carried out, at the same temperatures, with solutions *D, and *D,. Where 
comparison is possible, it appears that, for the same reaction time, the weight of 
sulphide formed increases with increase of temperature. 


3.2. Influence of concentration 
From the above three series of experiments we can obtain the influence of 


reactant concentration; this is discussed later. 
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4. DISCUSSION 
The results obtained with solution *D, are the only ones that can be directly 
compared with those obtained for the reaction of thiourea with copper’. The con- 
centration was the same (1-32 10-* M) in both cases and the temperature ranges 
partially overlap. 
The reactivity with copper of diphenylthiourea in xylene solution is lower than 
that of thiourea in aqueous solution. Although the presence of water tends to favour 


sulphuration reactions of metallic surfaces,” it is also possible that the difference in 


J 10 


c=7.29*10°M 


$0 120 


t(min) 


Influence of temperature on reaction rate. 


behaviour may be due to the influence of the substituents on the reactivity of the 
sulphur atom in substituted thioureas. This, however, cannot be conclusively estab- 
lished until the behaviour of a series of thiourea derivatives has been studied. 

Nevertheless, if in the present case the reaction that supplies the S?~ ions at the 
outer surface of the film is the rate-determining step, the rate of the film growth 
should be constant as long as the reactant concentration in the bulk of the solution 
has no influence. 

We may thus interpret the results obtained with solutions of different concentra- 
tions and for three temperatures. The scatter of the points is greater than with thio- 
urea, probably due to the lower reactivity of diphenylthiourea. This may indicate a 
relatively important effect of the initial state of the copper surface; although the 
experiments were performed under conditions designed to minimize initial oxidation. 
The scatter became larger as reagent concentration and temperature were decreased ; 
at 40°C it was not possible to obtain satisfactory results. 

Table 3 gives a summary of the results obtained for the reaction rates, expressed in 
laboratory units (k,,77cm~* min“) and in practical units (k,’, g cm~* s~'). The plot 
in Fig. 3 of log k, vs.1/T gives straight lines from which the experimental energy of 
activation, AH*, and the frequency factor, A,, can be deduced. AH* is 14-, kcal/mol, 
the value being independent of the concentration of diphenylthiourea in the solution. 

However, the influence of this concentration can be seen in the values of the fre- 
quency factor in columns 5 and 6 of Table 3 and Fig. 4. The shape of the curve in this 
figure suggests that adsorption of diphenylthiourea on the outer surface of the sulphide 
film plays an important role in the kinetics of the sulphuration reaction. A, appears 
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Fic. 3 


TABLE 


‘ 4 10 i. 
‘cm? min~') g ' y cm-? min-)| (g cm? s~*) 


0-054 + 0-003 
0-092 
0-185 0-010 


0-04? 
0-070 
0-129 


0-021 ‘ 
0-039 5 0-89 


0-077 


conc. 10° M 


Fic. 4. Influence of concentration on the frequency factor A,. 


to vary with concentration according to a relation similar to that of a Langmuir 
adsorption isotherm, tending to a limit at high concentration. It is thus reasonable to 
suppose that the reaction rate is proportional to and determined by the surface 
coverage of the sulphide film with adsorbed diphenylthiourea molecules. 

The theory has been checked in a series of succesive experiments whose results are 


given in Fig. 5. These experiments were carried out at 70°C, using one sample of 30 


0 
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ml of diphenylthiourea solution, whose initial concentration was 7:29 x 10-3 M. 
As the successive experiments with different copper disks were carried out, the actual 
concentration of the solution diminished and this depletion can be calculated from the 
counts shown by each copper disk. On account of the large number of experiments 
and the length of time taken by some of them, the reacting solution became appreciably 
exhausted. However, the actual values of k, for each experiment could be calculated 


4 
t(hours) 


Fic. 5. 


from the kinetic data shown in Fig. 4 and the concentration estimated as just de- 
scribed. In this way the full line shown in Fig. 5 was calculated; the broken line 


represents the linear kinetic law corresponding to the initial concentration in this 


series of experiments. The small circles represent the experimental results and it 
can be seen that the agreement with the calculated full line is very satisfactory. 
{cknowledgements—This work has been sponsored in part by the Air Force Office of Scientific 
Research of the A.R.D.C., U.S.A.F. 
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Abstract—Diethy! disulphide, dissolved in dry xylene, does not react with copper, whereas diethyl! 
trisulphide under the same conditions does react, giving up the three atoms of sulphur, to form a 
surface film of sulphide. The rate of film growth is constant, and the experimental activation energy is 
17-5 kcal/mol in the range 100—-130°C, the only temperatures giving suitable reaction. The sulphide 
films are at first coherent and show interference colours; however, black circular stains soon appear 
and the corrosion rate then increases appreciably. 

The influence of free sulphur in xylene solutions with diethyltrisulphide has been studied. The 
rate of formation of the sulphide film increases with the concentration of sulphur and the films 
formed are coherent. However, pure solutions of elementary sulphur in xylene produce dull non- 


coherent deposits, showing no interference colours. 


Résumé—Le disulfure de diéthyle, dissous dans du xyléne anhydre, ne réagit pas avec le cuivre, tandis 
que le trisulfure réagit dans les mémes conditions en perdant trois atomes de soufre pour donner 
naissance a un film de sulfure. La vitesse de croissance du film est constante et l’énergie d’activation 
est de 17,5 kcal/mole entre 100 et 130°, qui sont les seules temperatures permettant des réactions 
adéquates. Les films de sulfure sont d’abord cohérents et montrent des couleurs d’interférence; 
cependant, des taches noires circulaires apparaissent bient6t et la vitesse de corrosion augmente alors 
sensiblement 

L’influence du soufre libre dissous dans du xyléne contenant du trisulfure de diéthyle a été étudiée 
La vitesse de formation du film de sulfure augmente avec la concentration de soufre et les films 
obtenus sont cohérents. Cependant, du soufre dissous a l’état d’élément dans du xyléne pur produit 


des dépdts fonces non-cohérents, ne montrant pas de couleurs d’interférence. 


Zusammenfassung—In trockenem Xylol geléstes Diathyldisulfid reagiert nicht mit Kupfer; Diathyl- 
trisulfid hingegen reagiert bei gleichen Bedingungen unter Abspaltung der drei Schwefelatome und 
bildet einen Oberflachenfilm von Kupfersulfid. Die Wachstumsgeschwindigkeit ist konstant und im 
einzig fiir die Reaktion giinstigen Temperaturbereich von 100-130°C. betragt die experimentell 
gemessene Aktivierungsenergie 17,5 kcal/Mol. Die Sulfidschichten sind anfanglich dicht und zeigen 
eine gleichférmige Interferenzfarbe, bald erscheinen jedoch kreisrunde schwarze Flecken, wobei 
sich gleichzeitig die Angriffsgeschwindigkeit merklich erhoht. 

Es wurde auch der Einfluss des Gehaltes an freiem Schwefel in den Lésungen von Diathyltrisulfid 
untersucht. Die Bildungsgeschwindigkeit des Sulfidfilms wachst mit zunehmendem Schwefelgehalt 
und die gebildeten Schichten sind zusammenhangend; Xylol-Lésungen von elementarem Schwefel 
allein geben jedoch nur matte, unzusammenhangende Schichten, die keine Interferenzfarben zeigen. 


1. INTRODUCTION 


THE reaction of copper with solutions of alkyl polysulphides has not hitherto been 
examined, probably because of the difficulties involved in preparing these substances. 
We have now studied such a reaction, using the tracer techniques developed in 


previous work.}.? 
* Presented at the 11th meeting of CITCE, Vienna, September 1959. 
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The extension of the work to the case of organic polysulphides requires the use of 
solvents other than water. Xylene was selected for experimental convenience and 
also because of its analogy with naphtha, where such polysulphides may be present as 
undesirable components. This has originated the development of analytical methods 
for their determination.*.4 

he difficulties increase when we wish to label, by isotopic exchange with S*®, the 
compounds under study; if they are not sufficiently pure, small amounts of S (with a 
very high specific activity) may react with the metal, giving rise to counts not due to 
the copper sulphide formed by reaction of the alkyl polysulphide, but to the reaction 
of the radioactive elementary sulphur. 

Exchange reactions between S* and sulphur and polysulphurized compounds have 


been studied in detail by GURYANOVA and coworkers.®-* They work with equimolec- 


ular quantities of S*® and polysulphide and find that it is better for the synthesis of 


labelled compounds to use very small amounts of S*® with high specific activity, taking 
no trouble about later separation. In particular, they conclude that exchange with 
diethyl trisulphide takes place only with the central atom of sulphur in the chain. 


2, EXPERIMENTAL TECHNIQUI 

Preparation of diethyl trisulphide 

rhis was obtained from diethyl disulphide (B.D.H.) and sulphur purified by 
successive recrystallizations. Dibutylamine (Fluka) was used as catalyst. The method 
was essentially that described by Westlake e¢ a/.° The product is distilled at a pressure 
of 16 mm in a small rectifying column; the bath is kept at 150°C, and the column has 
additional heating. The main part of the distilled product is recovered in three 
fractions: A, between 70 and 92°C: B, between 92 and 100°C: C, between 100 and 
110°C. Fractions B and C are combined and fractionated again at a pressure of 
[8 mm, recovering the part passing between 92 and 97°C. A final distillation takes 


place at 26 mm and most of it comes over at 96-97°C. 


{nalytical method 

[he initial and final control of the substances and selected fractions was by 
measurement of their refractive index at 20°C in an Abbé refractometer. The values 

obtained for the different products were: 

n29 

Diethyl disulphide (B.D.H.) ‘5069 
Diethyl trisulphide (literature) 5648 
fraction A (70-92°C;  p 16 mm) _ 1-5636 
fraction B (92-100°C; p 16mm) _ 1-5694 
fraction C(100-110°C; p= 16mm) _ 1-5740 
distilled (92-97°C; p=18mm)_ 1:°5672 
(96-97'C; p=26mm)_ 1-5662 


[he products were checked by element analysis in all cases; carbon and hydrogen 
were determined by Pregl’s micromethod, while a semi-micromethod in a Parr bomb 


was used for sulphur. 





The sulphuration of copper with solutions of diethyl polysulphides 


2.3. Preparation of diethyl trisulphide labelled with S® 

The diethyl trisulphide was labelled by an exchange reaction between 5-526 g of 
inactive diethyl trisulphide and 0-805, g of sulphur whose activity, on 12 December 
1958, was 0-92 mc. The substances were put in a sealed glass tube which was enclosed 
in an iron tube and heated at 100°C for 10 h. The reaction product was fractionated 
by distillation (p= 26 mm); four fractions were recovered. Fractions B and C were 
combined and fractionated again at the same pressure. The fraction B’ (1-081 g), 
with a refractive index of m2’ = 1-5671, was selected for experiments. 


2.4. Calculation of specific activity of labelled trisulphide 


2.4.1. Determination of counting efficiency. In the first place, a solution of S*® in 
xylene was prepared, which contained an activity of 1-9 wc for each 50 ml, referred to 
the initial date. Samples of this solution were spread on copper disks, identical to 
those used in the experiments, and gently dried with infra-red. After cooling, they 
were counted with a G-M tube, the average activity for eight determinations being 
260 counts/min, referred to the above initial date; the maximum deviation from the 
average value was less than 3 per cent. Each sample of 0-05 ml shows an activity of 
1-9 x 10°% we, corresponding to 4:22 10° dis/min. The counting efficiency for 
solid samples under such conditions is therefore 6-2 per cent. 

To determine the counting efficiency in liquid specimens, samples of 1 ml of the 
same solution in xylene (d = 0-86) were put in ashing dishes of 22 mm diameter. 
Countings for four samples yielded the value 86 counts/min referred to the initial date. 
Each ml contains 3-8 10-* uc, corresponding to 8-44 x 10* dis/min. The efficiency 
in this case is then 0-10, per cent. 

2.4.2. Determination of the degree of exchange reached. To bring about the isotopic 
exchange, we started with 5 ml diethyl trisulphide, weighing 5-526, g and containing 
1-149, g exchangeable sulphur (the central S in the molecule).?~* To this, 0-805, g 
labelled sulphur was added, so that the total amount of sulphur taking part in the 
exchange was 1-955 g, with an activity of 0-92, mc. Assuming complete exchange to 


take place, 0:54, mc would correspond to the trisulphide separated. The theoretical 


specific activity of the product would thus be 9-7, x 10°? we/mg. 
Afterwards, 109-, mg of radioactive diethyltrisulphide were oxidized to SO,? 


using a Parr bomb. The solution in water thus obtained was diluted to 250 ml 
(density 1-021). Four liquid samples of | ml were prepared and their counting yielded 
an average activity of 66 counts/min, referred to the initial date (maximum deviation 
2 percent). With an efficiency of 0-070 per cent for this type of samples, 66 counts/min 
correspond to an activity of 9-4,  10* dis/min. 

On the other hand, | ml of aqueous solution corresponds to 0-44 mg of diethyl 
trisulphide and the specific activity obtained was 9-6, < 10-7 uwc/mg. Comparison 
with the above theoretical value (9:7, < 10~* wc/mg) suggests that complete exchange 
within experimental error occurred. This supports the conclusion of Guryanova and 
coworkers®~? that only the central atom of sulphur in the chain is exchanged. 


5. Preparation of reactant solutions 
An inactive solution T of diethyl trisulphide in xylene was prepared, containing 
2-253, g of trisulphide in 25 ml of solution. Also, an active solution *T of labelled 
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diethyl trisulphide in xylene was prepared, containing 1-081, g of trisulphide in 25 ml 
of solution. With different volumes from these, the solutions whose. characteristics 
are given in Table | were prepared. 
2 | ) . ; > a ; . 
2.6. Preparation of copper disks 

[he preparation of the copper disks used in the present work was similar to that 


described in our study of diphenylthiourea.* 


TABLE 1. REACTANT SOLUTIONS 





Concentration Specific activity 


Solutio 
ae (M x 10-2) (uc/ml x 10-2) 


Experimental method 


2.7.1. Reproducibility. Some irreproducibility of the results was observed in the 
first sets of experiments, not only in the activity of the films formed, but also in the 
external appearance of the disks after reaction. A study was therefore undertaken 
on the possible influence of the preparation of the surfaces; it was found that the 
observed irreproducibility was independent of variations in the conditions of electro- 
polishing. 

Che next step was to study systematically the appearance and activity shown by the 
disks, when succesive experiments were carried out with the same solution, the same 
temperature and reaction time. It was observed that the disks showed slightly different 
colours in succesive experiments, indicating that the reaction rate decreases at first 
and then tends to a limit. The countings decrease in the same way, as can be seen in 
Fig. 1. The effect increased with increase of concentration and of temperature. 
However, after a minimum of four experiments, lasting 30 min each, a satisfactory 
reproducibility of the measurements could be reached, and therefore such preliminary 


experiments were always done before measurements were made. Taking account of 


the amount of sulphide formed and the concentrations and activities of the solutions 
used, it can be shown that the decrease in concentration is not significant until after a 
number of experiments never reached in any set of measurements in the present work. 

2.7.2. Performance of the experiments. The experiments were carried out as 
described elsewhere.':* After each experiment, the disk was removed and washed first 
in xylene, then in benzene and finally dried in air. 


2.8. Counting and calculation of the film thicknesses 

The radioactivity of the disk was then measured, taking account of the different 
corrections for coincidence, background, decay of the nucleide and specific activity 
of the solutions employed; this gave the weight of sulphur present on the surface, 
and thickness of the film was estimated from the density of the compound formed. 
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Table 2 shows an instance of the calculations performed for each experiment of a 
set. Column 12 gives the specific activity of sulphur in the deposit, expressed in 
(cts/min)/y cm~*. In order to calculate this quantity from the data of the solution used, 
it is necessary to know the number of S atoms that contribute to the formation of the 


deposit per molecule of diethyl trisulphide. 


C= 605*10°M 

120°C :30min 

e\ 

or two series of experiments 


NR 
Oo 





Activity (cts /min) 


2 3 4 
Consecutive number of the disks 


Fic. 1. Decrease of the reactivity when successive experiments are carried out with 


the same solution. 


To obtain this, 30 samples of copper disks, already used for reaction experiments, 
were selected as the most representative. The thicknesses were estimated visually with 
the help of the scale of interference colours established in the other paper’. Also 
the thicknesses were calculated by measuring the activity and assuming provisionally 
that only the central S in the trisulphide takes part in the actual reaction. The ratio 
of the thicknesses obtained with the two above procedures was worked out for each 


TABLE 2. EXPERIMENTS WITH COPPER AND DIETHYL TRISULPHIDE AT 120° C STANDARD 5500 cts/min. 





cts/min ' ir i cts/m cts/min 
Disk Conc. (M!| Time corrected corrected e corrected) Standard corrected 
No 10-2) | Gmin) |S'S/™n for > \for back- coals yr cts/min to cts/min 
weer’ Bround —— Standard ( . 


coinciaence tm * 








experiment. The value of this ratio over the 30 selected cases was found to be 2:98 
with a standard deviation of +-0-07. This seems to prove that all three atoms of S 
take part in the reaction of copper with diethyl trisulphide. Indeed, this might have 


been expected, since the splitting of the molecule leaves the residues ready to give 
away the other two atoms of S in the trisulphide. 

Column 13 (Table 2) gives the weight of sulphur per unit area, A, calculated from 
the data of columns 11 and 12. Assuming the reaction product to be Cu,§, calculation 
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gives a thickness of 86 A for | y of sulphur deposited per cm?. The maximum weight 
obtained in the experiments with diethyl trisulphide was about 7 y/cm*, which corre- 
sponds to a thickness of about 6 x 10-* uw. Thicknesses of up to 1 or 2 4 were reached 


with alkali polysulphides.? 


3. EXPERIMENTAL RESULTS 


3.1. Behaviour of diethyl disulphide 

Experiments were performed at 90°C with benzene solutions of inactive diethyl 
disulphide in concentrations of about 2 10-2 M and 6 10-2 M. No attack of 
the disks could be observed after 3-5 hr. This was to be expected because of the strong 


bonding of S atoms with alkyl radicals. 


¢=373%10°M 


t(hours) 
Fic. 2. Influence of temperature on reaction rate. 
3.2. Behaviour of diethyl trisulphide 
Next an experiment with a 3-8 10-° M solution of diethyl trisulphide in benzene 
was carried out. After 12 hr at 25°C, the disk showed no change; nor did one in a 
similar experiment with a concentration 1-9 10-2 M, at 25°C, during 12 hr. How- 
a solution of diethyl trisulphide in anisole, of a concentration about 10 3M, 
gave in a few min at 90°C a light colouring and, after 2 hr, an intense red shade. 


In view of these preliminary results, three sets of experiments were carried out to 


study the influence of temperature on the reaction of copper with solutions of diethyl 


trisulphide in xylene. The influence of concentration, for a given temperature, was 


also studied in two complete sets at different concentrations and in some isolated 
observations at a third concentration. 

3.2.1. Influence of temperature. Three sets of experiments were done with solu- 
tion *T, of concentration 3-73 10-* M. The temperatures were 100, 120 and 130°C. 
rhe results are given in Fig. 2. 

Influence of concentration. Solutions *T, and *T,, of concentrations 
* and 2-53 10-* M, were first used, at 120°C; the effect obtained for 
short times was practically negligible. The experiments were therefore repeated with a 
new solution *T,, concentration 6-05 x 10-* M of diethyl trisulphide. The results of 


the above three sets of experiments are given in Fig. 3. 
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3.2.3. Influence of the addition of free sulphur. To explain the initial irreproduci- 


bility, the possible influence of small additions of dissolved free sulphur on the reaction 
with copper was examined. The stability of alkyl polysulphides decreases with 
increasing length of the sulphur chain and with increasing temperature; thus there 


24 


e c=605*10"M 
c¢=373*107M 
c=253*107M 


Fic. 3. Influence of concentration on reaction rate. 


may be small amounts of sulphur present which may influence the course of the 
reaction. 

Several sets of experiments at 120°C were arranged, each lasting 30 min, with two 
different types of solutions. One of these was originally the *T, solution of radio- 
active trisulphide, treated as described above in order to ensure the reproducibility of 


10 


3 


0025 


8S(mg/mli) 


Fic. 4. Influence of free sulphur studies by using: (a) radioactive trisulphide ; 
(b) radioactive sulphur. 


the results. To 30 ml of this soJution 2-53 10-* mg of sulphur were first added, and 
the solution was allowed to react with copper during 30 min. Different amounts of 
sulphur were later added, and the corresponding experiment was performed. 

In Fig. 4, curve A represents the results of three sets of experiments of this kind. 
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For the first additions, there is a small increase in the activities for increasing amounts 
of sulphur added, up to a total addition of 1-25 mg of sulphur to the reactant solution. 
Beyond this, the reaction rate increases very steeply. 

A solution T, of non-radioactive trisulphide of the same concentration as *T, was 
also prepared and treated in the same way. Then, 11-5 x 10-* mg of S*, with a 
specific activity of 1-14 wc/mg, were added and a similar experiment was carried out. 
The same type of experiments were repeated after addition of different amounts of 
non-radioactive sulphur. Curve B of Fig. 4 gives the activities obtained after each 
experiment. As for curve A, the slope increases steeply for total additions of sulphur 
larger than 1:25 mg (c = 1:30 x 10°* M). 


A: calculated 
B: visual estimation 


N56 


QUUL9 


& S(mg/ml) 


Fic. i 


Evidently, addition of sulphur increases the reaction rate considerably. Visual 
observation of the films formed indicated that they are coherent and shiny, and show 
interference colours even for relatively large thicknesses. However, solutions of 
elementary sulphur in xylene, in concentrations close to those in the above experiments, 
produce dull non-coherent deposits, showing no interference colours, and the reaction 
proceeds by pitting. 

Under the conditions of the present experiments, making the extreme assumption 
of no isotopic exchange at all between sulphur atoms from diethyl trisulphide and 
added sulphur, it is possible to calculate, from the activity measurements plotted in 
curves A and B, the contributions to the total thickness of the films due separately to 
the presence of diethyl trisulphide and to elementary sulphur. Fig. 5 (dotted line) 


represents the sum of these contributions, calculated assuming that three atoms of 
sulphur per molecule of trisulphide take part in the reaction, only the central atom 
being labelled. The solid line in Fig. 5 is drawn from visual estimation’ of the film 


thicknesses; the points generally correspond to thicknesses greater than those of the 
calculated curve. This could be due to a certain amount of isotopic exchange taking 
place at the temperature of the experiments, 120°C. 


4. DISCUSSION 
he effect of organic sulphides on metals has received little fundamental attention 
despite the technological importance of the corrosive effects of such substances when 
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they are present in liquid fuels.!° Among such compounds, it seems that mercaptanes 
are the most harmful,'!-” while sulphides, disulphides and thiophenes are regarded as 
innocuous. However, there are no data of this kind about the higher polysulphides; 
one would expect these to have a higher reactivity because of the greater lability of the 
sulphur atoms. 

The present results suggest that diethyl disulphide, dissolved in dry xylene, does 
not react with copper. Diethyl trisulphide in the same conditions does react (at 
a rate dependent on temperature and concentration, and according to a kinetic law 
presently to be discussed), giving up the three atoms of sulphur to form a film of 
sulphide on the surface. 


0 


c 
: 
3 
.o) 
>» 
S 
Oo 
2 


25 
10°/T 


Fic. 6. 


Fig. 2 suggests that, as with diphenylthiourea,’ the kinetic law of film growth is 
linear with time, if only the initial stages of the reaction are considered. Table 3 
gives the results obtained for the rate constants, expressed by k,(ycm~*min~') and 
k,’ (g cm s~). 

The values of the experimental activation energy, AH*, and the frequency factor, 
A,, can be found from the plot of log k, versus 1/T (Fig. 6), as 
A, = 85 x 108 y cm? min“ 

l 


, 
l 


41 g¢cm"s 
AH* 17:5 kcal/mol. 


These values do not differ very much from those found in the case of diphenyl- 
thiourea,’ so that, generally speaking, both compounds show similar kinetic behaviour. 
The temperature range studied in the case of diethyl trisulphide has to be somewhat 
higher due to the slightly larger value of its activation energy, otherwise the reaction 
rates would not be convenient for experimental work. The larger value of the fre- 
quency factor for diethyl trisulphide is partly explained by the fact that this compound 
yields three atoms of sulphur per reactant molecule. 
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An interesting feature of the reaction of diethyl trisulphide with copper is that, 
although the film of sulphide is at first coherent and shows interference colours, 
black circular spots soon appear, mainly near the edges of the disks, and increase in 
size as the reaction progresses. The corrosion rate increases appreciably with the 


appearance of these spots; a non-coherent deposit is then formed, which offers little 


resistance to the progress of corrosion (Figs. 7 and 8). The spots appear sooner and 
when the coherent film first formed is thinner at higher temperatures. 

he reaction rate is practically independent of the concentration (Fig. 3), although 
the range of concentrations studied in the present work is admittedly narrow. The 
formation of the above-mentioned black spots and the consequent increase in corro- 
sion are favoured by higher concentration; thus for a concentration 6 10-2 M 
trisulphide, the kinetic law is no longer linear and the corrosion rate increases with 
time 

TABLI 


[emperature 
(C) y - min 


0-047 0-002 
0-122 


0-310 


[he present radiochemical method cannot be applied rigorously to the kinetic 
study of the reaction of copper with solutions of diethyltrisulphide containing sulphur; 
the rate of isotopic exchange is neither zero nor infinitely large, which are the only 
extreme cases for which this method applies. Despite the limitations, the results 
shown in Fig. 4 suggest that the reaction rate of trisulphide is practically independent 
of the concentration of free sulphur for sulphur below 50 y/cm*; when values of this 
order are reached, the reaction is appreciably increased and the deposits formed tend 
to be dull and somewhat non-coherent, with composition closer to CuS than to Cu,S, 
and with a porous nature allowing intense attack of the underlying metal. This may 
well explain the faster reaction of freshly prepared solutions of trisulphide (Fig. 1), for 
these may contain extremely small concentrations of free sulphur; only after three 
or four experiments, when this impurity has been exhausted, are results reproducible. 
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COULOMETRIC REDUCTION OF CUPROUS SULPHIDE 
FILMS ON COPPER* 


T. P. Hoar and C. D. STOCKBRIDGE 


Department of Metallurgy, University of Cambridge, England 


Abstract—Thin films of cuprous sulphide formed on copper, showing first- or second-order inference 
colours, can be reduced quantitatively in a deoxygenated phosphate buffer solution, pH 7, at a 
current density of 300 ~A/cm*. Sulphide reduced is equivalent to charge passed for films having 
up to 15 4g/cm* of sulphur; for those having between 15 and 50 «g/cm? the method underestimates 
the sulphur, through loss of electrical contact between the cathode and unreduced film material. 
For films having more than 50 «g/cm? the method is not quantitative. 


Résumé— Des films minces de sulfure cuivreux formés sur du cuivre et montrant des couleurs d’inter- 
férence du premier ou du second ordre, peuvent étre réduits quantitativement dans une solution— 
tampon de phosphate déoxygéné, pH 7, avec une densité de courant de 300 ~A/cm*. Le sulfure 
réduit correspond a la charge passée pour des films contenant jusqu’a 15 ~g/cm?* de soufre; pour 
des films ayant entre 15 et 50 ~g/cm* la méthode conduit 4 des quantités de soufre trop petites par 
suite du manque de contact éléctrique entre la cathode et le film non réduit. Pour des films ayant plus 


de 50 “g/cm? la méthode n’est pas quantitative. 


Zusammenfassung—Diinne Kupfersulphidschichten auf Kupfer, welche Interferenzfarben erster oder 
zweiter Ordnung zeigen, lassen sich in sauerstoff-freiem Phosphatpuffer von pH 7 mit Stromdichten 
von 300 “A/cm* quantitativ reduzieren. 

Fiir Schichten von bis zu 15 «g/cm? Schwefelgehalt entspricht die geflossene Strommenge dem 
reduzierten Sulphid, bei Schichten zwischen 15 und 50 «g/cm? findet man zu wenig Schwefel durch 
Verluste infolge von schlechtem elektrischem Kontakt zwischen Metall und noch nicht reduziertem 
Schicht material. Fiir Schichten tiber 50 «g/cm? Schwefelgehalt ist die Methode nicht quantitativ. 


GENERAL 
THE estimation of thin films of oxides, sulphides etc. on metal substrates is prima 
facie well undertaken by measurement of their coulombic equivalent during cathodic 
reduction.!»?.3 However, as pointed out by Oswin and Cohen‘, the method has often 
been oversimplified, insufficient attention being paid to factors influencing the current 
efficiency of the intended reduction and to the provision of a true ‘end-point’. 

Table 1 shows the reversible potentials? of several reactions involving cuprous 
and cupric oxides and sulphides in solutions of pH 7, for various concentrations 
of hydrogen sulphide, and activities of sulphide ion calculated from the dissociation 
constants® of H,S, K, = 1-0 « 10-7, K, = 1:2 x 10-'*. This makes it clear that, 
although the quantitative determination of the oxides should be straightforward, that 
of cuprous sulphide will be complicated by the simultaneous reduction of hydrogen 
ion. The success of a quantitative coulometric reduction of cuprous sulphide at high 
current efficiency depends on the separation that can be maintained between the 
reactions through their different polarization characteristics. During sulphide 
reduction at a constant current density, hydrogen-ion reduction at the same potential 

whether on the sulphide surface, on that of any exposed substrate metal, or on that 
of the reduced metal—should be as relatively small as possible. Also, to give a clear 


* Manuscript received 17 September, 1959. 
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TABLE 1. REVERSIBLE REDOX POTENTIALS FOR COPPER 
OXIDE AND SULPHIDE REDUCTIONS (25°C) 





ES 
Reaction 


2CuO >— Cu,0 + 20H 
CuO 2e — Cu + 20H 
Cu,O 2e > 2Cu + 20H 


CH.S 10-! M CHS 10-*M 
(approx. saturated , 

PH.S 1 atm) 

ag? 


1-2 >M 





end-point, the potential required for hydrogen-ion reduction at the constant current 


density used should be as far removed as possible from the potential required for 


the sulphide reduction. In the present work we first investigated the polarization 
characteristics of sulphide reduction and of hydrogen-ion reduction, using a well- 
buffered solution free from oxygen, similar to that used for copper oxide and sulphide 
reductions by Mills®. 

APPARATUS 

Fig. 1 shows details of the experimental cell. Fig. 2 shows schematically ancilliary 
apparatus for the preparation and storage of oxygen-free solution, and for the estima- 
tion of the sulphide in the solution after reduction, by the modified lead acetate 
method that we describe elsewhere.’ Fig. 3 shows the conventional electrical circuit 
schematically. 

The solution was a pH 7 phosphate buffer, containing 0-05 N NaH,PO,, 0-05 N 
Na,HPO, and 0-2 M KCl, made up in conductivity water. It was deoxygenated by 
alternate pumping and admission of forming gas (90 per cent nitrogen, | per cent 
hydrogen) in the flask F, Fig. 2. It was then transferred into the gas-flushed reduction 
cell through phosphoric-acid lubricated taps. Polytetrafluoroethylene (ptfe) sleeves 
were used on all important glass cones to avoid sulphur contamination from stopcock 
grease. 

The disk copper specimen, carrying a cuprous sulphide film for estimation, was a 
push fit into the ptfe bung, which fitted in the end of a B 34 cone, C7, Fig. 1. This 
mounting procedure masked off a well-defined area of film and permitted significant 
weighings to be made on the disk before and after the coulometric reduction. A 
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Cell for coulometric sulphide reduction and subsequent colorimetric estimation 


of evolved hydrogen sulphide. 


platinum wire, isolated from the catholyte by a sintered glass disk, served as anode, 


and contamination of the silver/silver-chloride reference electrode by sulphide was 


prevented by an expendable glass-wool plug. 


RESULTS AND INTERPRETATION 


Polarization curves, shown as Fj,/log i (Tafel) plots, for sulphide reduction, oxide 
reduction and hydrogen-ion reduction on surfaces resulting from sulphide reduction 
are given in Fig. 4. All potentials are on the hydrogen scale. 

From examination of such polarization curves, a current density of 300 “A/cm? 
was chosen for quantitative coulometric determination of sulphide films, as giving the 
best available (sulphide-reduction current)/(hydrogen-ion-reduction current) ratio 


and the greatest potential separation at the end-point. 
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Fic. 4. Polarization curves for various reduction processes. 
(a) Sulphide reduction 
(b) Hydrogen-ion reduction after reduction of sulphide film in (a) 
(c) Hydrogen-ion reduction, more active surface than in (b) 
(d) Hydrogen-ion reduction, same surface as in (c) but solution stirred 
(e) Oxide reduction 


The potential/time curves at 300 wA/cm? varied according to the thickness of the 
film reduced. Typical curves for thin films (first-order colours), medium (second-order 
colours) and thick (third-, fourth-, and fifth-order colours) are shown in Figs. 5, 6 and 

After a short initial period during which the initial potential falls rapidly (discussed 
later), the sulphide reduction proceeds over a potential range of about 0-050 V. The 
inflexion at the end-point decreases from about 0-135 V for thin films to about 
0-035 V for the thickest studied. 

Fig. 5 is a copy of a photographed oscillograph trace obtained during reduction of 
a lightly tarnished sulphide film on an electropolished single crystal (110) copper 
surface. The almost steady reduction potential and clear separation of sulphide 
reduction and hydrogen-ion reduction by the end-point inflexion are typical of thin 
film reductions. 

Fig. 6 is the potential/time plot for the reduction of a second-order green sulphide 
film formed on an electropolished single crystal (210) copper surface, typical of the 


reduction of second-order films. The curve is essentially identical with those found 


for thinner films, except that the end-point inflexion is less marked, the hydrogen-ion- 


T 


reduction ov tential, after sulphide reduction, being about 0-050 V less. With 
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Fic. 5. Potential/time curve, thin film. 


thick films (Fig. 7) a much less well-defined inflexion at the end-point of sulphide 
reduction was observed. The hydrogen overpotential (for 300 ~A/cm?) on the loose, 
dark surface resulting from the reduction of thick sulphide films was about 0-1 V less 
than that on the bright specular surfaces resulting from the reduction of early first- 
order films, no doubt because of a considerable increase of real surface area and/or 
of an increase of specific catalytic activity. 
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Fic. 6. Potential/time curve, medium film. 


The mean potentials for a series of thin, medium and thick films are listed in 
Table 2. 

During reduction, the cathode surface was observed visually through the side of 
the cell. First-order films showed interference colours corresponding to decreasing 
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Fic. 7. Potential/time curve, thick film. 


TABLE 2. EXPERIMENTAL POTENTIALS FOR THE REDUCTION OF 
CUPROUS SULPHIDE FILMS AT 300 “A/cm? (18°C) 





Potential 
Ey (V) 


Film During sulphide reduction 


On During 


hydrogen-ion 
immersion ‘ $ 


' , , reduction 
Half-way End of ‘flat 


Chin 0-050 0-669 0-698 


of 9 expts.) 


0-041 0-681 


Thick 0-659 0-681 


of 6 expts.) 


0-046 








Coulometric reduction of cuprous sulphide films on copper 101 


film thicknesses as the reduction proceeded; at the completion of reduction, the 
surface appeared almost identical to the original electropolished surface on which 
the film had been formed, and optical microscopic examination showed no trace of 
etching. Microbalance weighings of the cathode before and after reduction, and 
determination of copper in solution colorimetrically, indicated that both the copper 
and the sulphur originally composing the sulphide film had entered the solution. 
Thicker films showed different behaviour. A fourth-order green film, for instance, 
initially appeared highly reflecting. In the early stages of reduction the surface 
gradually decreased in reflectivity, sometimes exhibiting patches of earlier interference 
colours. With further reduction, the surface took ona uniform pale brown appearance. 
When the circuit to the cathode was broken, this brown material gradually darkened 
to black. The greater part of it was loosely bound to the cathode, and could be swept 
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sec 


Fic. 8. Current distribution in coulometric reduction of Cu.S. 


into the solution; it was found to give a quantitative estimate of the copper in the 
sulphide film, which with the addition of the estimated sulphur agreed with the loss 
in weight of the cathode to within expected accuracy. When cathodes were removed 
from the cell without dislodging the black material, not more than 20 wg of copper 
was found in the solution. Small hydrogen bubbles were generally visible round the 
edge of the specimen 45 s after the end-point inflexion, and the whole surface gassed 
freely with a bubble diameter of <0-5 mm after a further 45 s. 

If it is assumed that the overpotential for hydrogen-ion reduction on reducing 
cuprous sulphide is the same as that on reduced copper, data such as those of Fig. 4 
indicate that, at 300 wA/cm*, cuprous sulphide reduction at about 85 per cent current 
efficiency will be followed by hydrogen-ion reduction at 100 per cent efficiency. 
However, the change-over process will not be instantaneous, and a potential/time 
inflexion will result. The hydrogen-ion-reduction current can be calculated for the 
potential operating at any instant during the reduction by reference to the experi- 
mental polarization curve, Fig. 4, and the sulphide-reduction current can also be 
estimated. The potential/time curves shown in Fig. 5 thus lead to the results given 
in Fig. 8, whence it can readily be deduced that the error in taking the coulombs 
required for sulphide reduction simply as the product of the total cell current and the 
time interval between the initial potential fall and the end-point inflexion is >> +-16 


per cent. If it is assumed that the overpotential of hydrogen-ion reduction is sufficiently 
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greater on reducing cuprous sulphide than on reduced copper, so that no significant 
amount of hydrogen ion is reduced until the start of the end-point inflexion, then the 
maximum error is about -+8 per cent, at least for the very thin films giving the poten- 
tial/time curves on which the above analysis is based. 

able 3 gives typical results for the sulphur contents of representative films up to 
the fifth order, calculated using the convention that the coulometric equivalent of 


[ABLE 3. COMPARISON OF COULOMETRIC ESTIMATION 
OF SULPHIDE IN CUPROUS SULPHIDE FILMS WITH 
COLORIMETRIC, GRAVIMETRIC AND TRACER ESTIMATIONS 





Sulphur found* 
Cok 


(viewed normally) 
Coulometric Colorimetric Gravimetric Tracer? 


(g/cm?) (ug/cm*) (ug/cm*) (ug/cm*) 


Lightly tarnished 1-18 
Brown | 1-89 
Mauve I 3-00 
Blue | 3- 3-5 

Silver hiatus 5-8 6:0 
Yellow II - 

Orange red II : 10:3 

Purple II 17-5 
Green II > 15-4 
Yellow Il 

Orange red III 28 

Green III 33-8 43 

Red IV 

Green \ 





* Estimated experimental error for coulometric and colorimetric estimates, ca. 10 per cent; con- 


siderably more for gravimetric estimates; probably ca. 10 per cent for tracer estimates. 


| From data of Llopis et al.* 


the film is the product of the total cell current and the interval between points halfway 
along the linear portion of the initial fall and of the end-point inflexion in the potential/ 
time curves. The sulphur contents of the same films determined by the colorimetric 
method that we describe elsewhere’ are given for comparison, and a few gravimetric 
determinations from loss in weight of the cathodes are also recorded. Sulphur 
contents of similar films showing the colours listed, interpolated from data given by 
Llopis et a/.*, who used a radiotracer method, are included for further comparison. 
The agreement of the coulometric estimates of suplhur with the values found for 
the same films by the colorimetric and gravimetric methods, and with the values 
found for similar coloured films by the tracer method, is good for first- and second- 
order films, containing sulphur up to some 15 wg/cm? of sulphur. For the thicker 
films, the coulometric method gives under-estimates, and it is not quantitative for 
films containing more than about 50 ug/cm?* of sulphur. 

The satisfactory agreement between the “‘conventional’’ coulometric estimate 
and the colorimetric, gravimetric and tracer determinations is evidence that very little 
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hydrogen-ion reduction does in fact take place before the conventional end-point, and 
that the overpotential of hydrogen-ion reduction on reducing cuprous sulphide is 
indeed much greater than that on the reduced surface indicated in Fig. 4. Supporting 
evidence is the lack of observable hydrogen bubbles on sulphide surfaces even during 
prolonged reductions—they appeared on the reduced surfaces after 45 s at 200 wA/cm”. 


DISCUSSION 
Form of the potential/time curves 

The potential, E,, = +-0-027 V, taken up by electrically isolated sulphide-covered 
copper specimens on immersion in an electrolyte of pH 7 at 20°C lies well above the 
value, E, 0-46 V, calculated on the assumption that the originally sulphide-free 
electrolyte next to the specimen becomes saturated in cuprous sulphide (solubility 
3 x 10° M). This indicates that the sulphide surface was covered with combined 
or adsorbed oxygen. Such oxygen would be converted to hydroxy] ion during the rapid 
initial potential fall in a reduction. Curves such as those of Fig. 5 indicate that the 
charge passed during the initial fall is equivalent to 1-2 atom layers of cuprous oxide. 
It seems clear that air-handled Cu,S films are covered with a very thin oxide film, or 
by a layer of adsorbed oxygen similar to that postulated by Allen and Mitchell® for 
air-handled Cu,O films. 

The end of the sharp initial fall of the potential/time curve was a more gradual 
rounding from —0-61 V to the ‘first flat’ value of 0-65 V (Table 2) over a period of 
10-15; these potentials and time period were reproducible and independent of 
film thickness. —0-61 V for the Cu Cu,S S*- electrode (£,°, —0-95 V) corresponds 
tO age 3 x 10-" M, which at pH 7 requires ay, = 2-5 x 10-* M, and —0°65 V 
similarly corresponds to age 8 x 107 M and ay.s = 6 x 10°*M. Since the 
room-temperature solubility of hydrogen sulphide for py, = 1 atm is ca. 0-1 M, it 
is quite reasonable to suppose that, at 300 wA/cm?, ays reaches 2:5 x 10-4 M almost 
immediately after sulphide reduction begins, and rises to a value of 6 x 10° M in 
10-15 s, when the rate of generation sulphide ion by the electrode reaction becomes 
nearly balanced by the rate of diffusion of hydrogen sulphide away from the electrode. 
If the values of —0-61 and —0-65 V include activation polarization as well as 
concentration polarization, then the values of ag:- and dy, obtaining during the first 


stages of sulphide reduction are of course smaller than those just calculated. 


During reduction, the potential fell very slowly, the end of the reduction “‘flat”’ 
occurring at —0-70 to —0-71 V (Table 2). Saturation of the catholyte with H,S 
would give a potential of —0-72 V in the absence of activation polarization; but 
since some activation polarization is probably included in the measured potential, 
it is likely that nothing approaching saturation is actually reached. 


Mechanism of cuprous sulphide reduction 

At room temperature, cuprous sulphide is a metal-deficit conductor, the electron 
conductivity being due to the presence of positive holes and the ion conductivity 
to vacant cation sites. Although the bulk of the film is certainly non-stoichiometric 
cuprous sulphide,’® the metal deficit being the greater, the more rapid the rate of 
formation,'® the layer next to the metal is probably nearly stoichiometric." Here 


the electron and especially the ion conductivity is much lower than in the bulk. This 
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will militate against cuprous ions being reduced at or near the metal/film interface, 
where ion movement will be especially difficult, although some reduction in this region 
may occur. However, it is much more likely that electrons pass through the nearly 
stoichiometric layer, perhaps by the tunnel effect, and reduce cuprous ions in the 
non-stoichiometric outer layers. These can diffuse fairly readily, gradually forming 
specks of metal, similar to those postulated for the reduction of silver bromide to 
silver." These specks, by capturing further electrons coming through the film, 
encourage further cuprous ions to migrate to, and plate out on, them. As the specks 
grow, some of them lose physical and electrical contact with the film, and either move 
off into the catholyte or remain as isolated particles on the surface of the cathode. 

While these copper specks remain of colloidal size, interference colours indicating 


diminishing thickness would be shown by the remaining adherent film (see earlier). 


When the film surface becomes flawed, by cracks or voids formed during the forma- 


tion of large specks of copper, some hydrogen ion may well be reduced within or 
the base of cracks, the evolved gas detaching some unreduced film material from 
the cathode. Once out of electrical contact with the cathode this film cannot be 
reduced. Thus, although the premature reduction of hydrogen ion lowers the current 
efficiency of sulphide reduction, the consequent increase in the reduction time is 
probably more than counterbalanced by failure of separated film material to reduce. 
rhe production of loose material experimentally observed is thus well interpreted as 
the cause of premature attainment of the end-point, and results in the observed under- 
estimation of thick films. 
be noted that the method measures the negative charge passed into the 
film and thus the number of sulphide anions released; it makes no distinction between 
the cuprous and cupric cations and the cation vacancies in non-stoichiometric films. 
Since the anion lattice in non-stoichiometric cuprous sulphide is, almost certainly, 
non-defective, the estimation of sulphide, coulometrically or otherwise, should be a 


ory measure of film bulk regardless of the degree of non-stoichiometry. 


SUMMARY 


|. First- and second-order sulphide films formed on copper can be reduced 
quantitatively by the coulometric method in a deoxygenated phosphate buffer solution 
at a current density of 300 wA/cm*. Under these conditions there is a clear separation 
between sulphide reduction and hydrogen-ion reduction, since the polarization 
characteristics of the reactions are different. 
e equivalence of charge passed through the cell and mass of sulphide reduced 
exact for films containing up to 15 wg/cm* of sulphur. Between 15 and 
50 wg/cm*, the method somewhat under-estimates the sulphur present, because of loss 
of electrical contact detween the cathode and unreduced film material. Above 
50 ug/cm* the method is not quantitative. 
3. The mechanism of reduction is probably the formation of specks of metallic 
copper in the outer layers of the film; these may grow to colloidal and in some cases 
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ETUDE CRITIQUE DES METHODES EMPLOYEES 
POUR MESURER LA CONDUCTIVITE ELECTRIQUE 
DES BAINS DE SELS FONDUS* 

R. WINAND 


Laboratoire de Metallurgie et d’Electrochimie, 
Université Libre de Bruxelles, Belgique 


Résumé—Les résultats des mesures de conductivité électrique dans les sels fondus ont une forte 
dispersion. Il est intéressant de confronter les méthodes mises en oeuvre par les différents expérimen- 
ivec la theorie pour en tirer des conclusions pratiques. 

Nous rappelons tout d’abord les principes de base des méthodes employées en solution aqueuse, 
et notamment le schéma électrique équivalent d’une cellule de mesure en courant alternatif. 

Ayant ensuite constaté que des études récentes montrent queceschéma semble étre également valable 
pour les sels fondus, nous passons en revue les expériences reéalisées, en attirant l’attention sur les 
matériaux employés, les conditions de contréle d’atmosphere et d‘¢limination des impuretés du bain 
fondu, la forme et l’étalonnage des cellules de mesure, ainsi que l’élimination de la polarisation. 

Nous dégagons enfin les points importants a respecter pour obtenir des mesures de conductivité 


valables dans les sels fondus. 


Abstract—Results of measurements of electrical conductivity in molten salts show a wide scatter. 
It is interesting to compare the methods used by different workers with theory and to draw practical 
conclusions 

We consider first the basic principles of the methods employed in aqueous solution, particularly 
the equivalent electrical circuit for an a.c. conductivity cell. 

Recent studies having shown that a similar scheme is valid for molten salts, we then review 
experimental work, taking account of materials employed, conditions of control of the atmosphere, 
elimination of impurities in the molten bath, form and calibration of measuring cell and the elimina- 
tion of polarization 

Finally we set out the important precautions that must be observed to obtain significant measure- 


ments of electrical conductivity in molten salts. 


Zusammenfassung—Angaben von Leitfahigkeitsmessungen geschmolzener Salze zeigen haufig eine 
erosse Streuung. Es ist deshalb von Interesse, die von den verschiedenen Autoren angewandten 
Methoden den theoretischen Grundlagen gegeniiberzustellen. 

Man betrachtet einleitend die Grundlagen der fiir wassrige L6sungen in Gebrauch stehenden 
Methoden, speziell das Wechselstrom—Ersatzschaltbild einer Leitfahigkeitszelle. 

Da kiirzliche Untersuchungen zeigten, dass dieses Ersatzschaltbild auch im Falle von geschmol- 
zenen Salzen anwendbar ist,werden die experimentellen Methoden diskutiert, unter Beriicksichtigung 
der zur ndung gelangenden Materialien, der Bedingungen zur Kontrolle der Atmosphare, der 
Vermeidung von Verunreinigungen im Schmelzfluss, der Form und Eichung der Zelle, und der 

1 Polarisationserscheinungen 
s werden die unerlasslichen Massnahmen hervorgehoben, die zur Gewinnung von 


eitfahigkeitsdaten anzuwenden sind. 


INTRODUCTION 


nécessaire de rappeler tout l’interét que présentent les mesures de conduc- 


ri 


» des bains de sels fondus, tant du point de vue industriel que du point 


nental. Pour les uns, il s’agit de déterminer les caractéristiques géomét- 


ques de la cellule d’electrolyse la plus économique; pour les autres, il 
n du CITCE, Vienne, Septembre 1959. 


10¢ 
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s'agit d'un moyen d’étude fort utile pour la connaissance de la structure de l’électro- 
lyte fondu. 

Cependant, lorsqu’on consulte la littérature qui donne les résultats de mesures 
faites dans ce domaine, on est étonné de constater qu’il y a une forte dispersion dans 


les résultats, et qui dépasse les limites de précision indiquées par les différents expéri- 


mentateurs. 

Il est certain que de telles mesures ne sont pas commodes a faire, puisqu’il faut 
surmonter pas mal de difficultés du fait du travail 4 température élevée, avec des sels 
fondus qui sont plus ou moins volatils, sensibles 4 la présence d’eau résiduelle, et 
souvent trés corrosifs. Le probléme électrique lui-méme, n’est pas toujours facile a 
résoudre non plus. 

Comme nous avons entamé en nos laboratoires, une étude dans ce domaine,! il 
nous a paru intéressant de passer en revue les différents montages et méthodes 
employés pour mesurer ces conductivités, afin d’en tirer des régles générales qui nous 
sembleraient devoir étre appliquées. 


A. METHODES CLASSIQUES 

Rappelons tout d’abord les principes de base des méthodes classiques employées en 
solution aqueuse. 

Il est possible de déterminer la conductivité d’un électrolyte en travaillant en 
courant continu; avec des électrodes non polarisables.** On peut se servir de ces 
électrodes, soit pour amener le courant dans l’électrolyte, auquel cas on travaille 
généralement a de trés faibles intensités, soit comme électrodes auxiliaires pour 
prendre le potentiel électrique en deux points bien déterminés du tube de courant 
compris entre les électrodes principales. Cette méthode est trés simple du point de vue 
électrique: il suffit d’un simple pont de Wheatstone a courant continu dans le premier 
cas, alors que dans le second, la loi d’?Ohm donne immédiatement la valeur de la 
résistance. 

Toutefois, ce procédé n’est pas toujours applicable. Il est en tout cas limité aux 
électrolytes pour lesquels on peut trouver des électrodes non polarisables. 

Aussi emploie-t-on plus généralement la méthode de Kohlrausch, introduite en 
1868, et qui fait usage de courant alternatif a fréquence audible, et de faible intensite. 
Le principe est simple: on suppose qu’a la fréquence des changements de signe, 
la polarisation produite a chaque alternance est complétement compensée par celle 
de l’alternance suivante. II suffit alors de mesurer la résistance de la cellule au pont de 
Wheatstone. II y a toutefois lieu de prendre certaines précautions du point de vue 
électrique: il faut se servir de résistances non inductives, éviter les capacités parasites, 
et ajouter un condensateur, ou une inductance variable dans la branche de mesure du 
pont afin de compenser la capacité électrique de la cellule. 

Aprés avoir fait de nombreuses expériences,* Kohlrausch avait trouvé expéri- 
mentalement qu’il était nécessaire, pour obtenir des mesures reproductibles et pré- 
cises, de platiner les électrodes, d’opérer a des fréquences de 1000 c/s au moins, 
d’employer des électrodes de grande surface (1 cm* au moins), et de prendre une 
cellule telle que la résistance 4 mesurer soit élevée (100 2 ou plus). Le schéma élect- 
rique équivalent de la cellule de mesure comporte, selon Kohlrausch, une résistance 
pure, due a l’electrolyte, en série avec une capacite provenant de la transformation 
réversible d’énergie électrique en énergie chimique. 
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Un peu plus tard, Wien (1896) démontra, au cours d’expériences faites avec des 
electrodes en Ni, Ag, Pt (non platiné) et Hg, que /a polarisation introduit un terme 
résistif apparent inversément proportionnel a la surface des électrodes, indépendant 
de la densité de courant tant que celle-ci reste faible (inférieure a 1,5 10°? A/cm?) 
et indépendant de la fréquence, du moins entre 60 et 260 c/sec. Ayant mesuré la 
capacité électrique de la cellule, il la trouve de loin supérieure a ce qu’on aurait pu 


calcul 


er par les constantes géometriques en la considérant comme un simple conden- 
sateur a diélectrique homogéne liquide. Il la nomme capacité de polarisation, et la 
trouve également proportionnelle a la surface des électrodes, indépendante de la 
densité de courant dans les mémes limites que plus haut, et pratiquement indépen- 
dante de la fréquence, bien qu’ayant une légére tendance a diminuer quand on dépasse 
200 c/s. 

Warburg (1899) introduit alors une theorie, améliorée par Neumann, dans laquelle 
il suppose que c’est la diffusion qui est responsable de la réversibilité incomplete aux 
électrodes. Par intégration de la loi de Fick, il tire les conclusions suivantes: la 
polarisation introduit une résistance et une capacité apparentes en série avec la 
résistance vraie de l’électrolyte. Elles doivent varier, d’aprés cette théorie, comme 


l’inverse de la racine carrée de la fréquence. 


En 1913, Washburn et Bell® attirent l’attention sur la nécessité de travailler avec 
des ondes sinusoidales, donc parfaitement symétriques, et Hartley et Barrett® observent 
les premiers un changement apparent de la résistance avec la fréquence, sans toutefois 
controler la validité de la theorie de Warburg. 

En 1916, Taylor et Acree’ publient toute une étude concernant l’effet de la fre- 
quence sur la mesure de la conductivité électrique des solutions aqueuses, et observent 
une chute de la résistance quand la fréquence augmente, du moins sur le platine lisse, 
alors que sur le platine platine, cet effet est négligeable. Les premiers, ils conseillent de 
faire des mesures a différentes fréquences et d’extrapoler a fréquence infinite 

Plus tard, Grinnel et Schuyler* vérifient expérimentalement la validité de la 
théorie de Warburg, du moins pour les électrodes d’Ag dans AgNO, 0,1 N, et pour 
Ni et Pt. Ils en déduisent que les résistances et capacités de polarisation dépendent 
fort du métal des électrodes, un peu moins de l’électrolyte et de la température, et pas 
du tout de la densité de courant ni de la distance qui sépare les électrodes. 

Plus prés de nous, les études de Grahame*, Shaw et Remick’, Remick et McCor- 
mick!®, et Gerischer™ sur les propriétées de la double couche électrique et les électro- 
lyses 4 courant alternatif, ont conduit aux conclusions suivantes: la capacité mesurée 
vient de la double couche de Stern, et pour autant qu’on ne dépasse pas une certaine 
densité de courant sur les électrodes, elle ne devrait pas varier avec la fréqeunce, du 
moins pour des électrodes idéalement polarisées. Ceci n’a dailleurs pu étre prouve 
expérimentalement que sur du mercure trés propre. Par contre, au-dela d’une certaine 
densité de courant, lacapacité augmente, ce qu’on attribuea une certaine pseudocapacité 
venant d’une électro réduction (ou oxydation) réversible. On n’observe d’ailleurs 
pas ce phénoméne lorsqu’il s’agit d’un processus irréversible, comme le dégagement 
d’oxygéne. C’est ce terme capacitif supplémentaire qui varie avec la fréquence. 

On peut énoncer des remarques analogues en ce qui concerne la résistance de 
polarisation. En particulier, Grahame a montré que pour des électrodes idéalement 
polarisées, donc ol il ne se passe aucun phénomeéne de reduction ou d’oxydation 


électrochimique, la résistance mesurée est indépendante de la fréquence. 
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Remick et McCormick!’® ayant montré qu’il existe souvent sur les électrodes 
solides, une résistance supplémentaire due a la formation d’une couche résistive, par 
exemple d’oxyde, a l’interface électrode/solution, ils proposent finalement le schéma 
électrique suivant pour une demi-cellule en courant alternatif (Fig. 1). On trouve en 
série: 

(a) la résistance R, du film résistif a la surface de l’électrode 
(b) une impédance globale qui comprend en paralléle: 


Ve %, 
rs) 
Fic. 1. 


La capacité C, de la double-couche, qui est la seule 4 intervenir quand il n’y a 
aucun phénomeéne de réduction ou oxydation électrochimique aux électrodes. 

Lorsqu’on dépasse une certaine densité de courant aux électrodes, une résistance 
pure @, li¢e a l’énergie d’activation de la décharge ionique qui apparait alors. 

L’impéedance de Warburg W due 4a la polarisation de concentration; c’est cette 

impedance qui comprend une capacité C et une résistance R en série qui varient 
selon la théorie, proportionnellement a l’inverse de la racine carrée de la fréquence. 
(c) la résistance vraie R,, de l’électrolyte. 

I/ en résulte que pour obtenir en solution aqueuse, des mesures de conductivité 
valables par la méthode du courant alternatif, il nous semble nécessaire en toute 
rigueur: 

(1) de concevoir une cellule telle que la résistance 4 mesurer soit élevée, ce qui 
permet de considérer alors le terme R,; comme négligeable. Pour s’en assurer, on 
pourrait faire des essais avec des distances variables entre les électrodes, et extrapoler a 
distance nulle pour estimer R,, toutes les autres corrections ayant été faites. 

(2) de faire les mesures non seulement a différentes fréquences, mais encore a 
différentes intensités de courant. Pour chaque intensité, on cherchera les valeurs de 
la résistance et de la capacité globales mesurées, extrapolées a fréquence infinie. 
On portera ces valeurs en graphique en fonction de l’intensité du courant, et on ne 
conservera que celles qui restent constantes dans le domaine des faibles intensités. 

Il est certain que cette méthode compliquée ne se justifie guére dans la plupart des 


cas, principalement lorsqu’on peut utiliser les électrodes en platine platiné. Cest 
ainsi que les procédés commercialisés font appel a de trés faibles intensités de courant, 


a des fréquences fixes, généralement 50 et 1000 c/s, avec des electrodes plongeantes et 
donnent généralement des résultats suffisamment précis. 

En ce qui concerne les dessins de cellule, on en trouvera quelques-uns dans le 
livre de Glasstone® ainsi que dans un article de Washburn’. On remarquera en 
particulier dans ce dernier ouvrage la forme proposée pour les conductivités élevées, 
et qui est telle que les electrodes soient de grande surface, mais séparées par un long 
tube d’électrolyte de faible section. 

Il existe une méthode récente’ permettant de déterminer la conductivité des 


électrolyte sans plonger d’électrodes dans la solution: elle consiste généralement a 
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déterminer l’admittance d’un ensemble formé par deux plaques meétalliques s’appu- 
yant sur les parois extérieures de la cellule contenant le liquide a étudier. La mesure 
se fait 4 haute fréquence, entre 1 et 30 Mc/s Comme il ne semble pas y avoir eu d’appli- 
cation de cette méthode au cas des sels fondus, nous ne nous y arréterons pas. 


B. APPLICATION AUX SELS FONDUS 

Nous allons a présent nous tourner vers /es sels fondus, et examiner les éléments 
qui devraient nous permettre de déterminer la conductibilité de l’électrolyte. 

Ici, également, on a cherché a mesurer directement les conductivités en courant 
continu, Cette méthode n’a été utilisée que par quelques expérimentateurs, tout au 
début des recherches, tels que Poincarré et a/.'4 qui font appel a des électrodes auxi- 
liaires de Pt ou d’Ag. Actuellement, il ne semble pas que cette méthode soit encore 
appliquée, si ce n’est accessoirement, au cours du tracé de courbes de polarisation.” 

Ce sont /es méthodes a courant alternatif qui sont le plus souvent employées. Avant 
de les examiner plus en detail, il convient de s’assurer que /e schéma électrique equiva- 
lent de la cellule est analogue a celui qui a été établi en solution aqueuse. 

Randles et White’® ont mesuré l’impédance totale d’une micro-électrode combinée 
avec une électrode de référence non polarisable de grande surface, donc d’impédance 
nulle. Ils ont étudi¢ de cette fagon le systeme d’oxydo-réduction Ni = Ni**, dans 
les nitrates fondus, sur une électrode liquide, en l’occurence l’électrode a goutte de 
mercure. 

Laitinen et Gaur’ ont fait, de méme, des mesures d’impédances et de polarisation 
dans un eutectique KCI-LiCl, sur des électrodes solides en platine. Aprés quelques 
difficultés provenant principalement de la présence d’eau résiduelle dans le bain fondu, 
ils vérifient le schéma électrique présenté plus haut. Toutefois, méme lorsqu’aucune 


réaction ne se produit aux électrodes, ils observent encore une variation de la résist- 


ance et de la capacité avec la fréquence, qu’ils attribuent 4 la rugosité des électrodes et 
a des impuretés du bain. 

I] semble donc que les conclusions que nous avons tirées plus haut pour les solu- 
tions aqueuses, soient encore valables pour les sels fondus, et que la méthode rigour- 
euse énoncée doive étre employee. 

Voyons alors ce qui a été fait jusqu’ici. 

On emploie souvent, dans les recherches a caractére industriel, une méthode qui 
consiste 4 superposer un courant alternatif 4 fréquence relativement faible (de l’ordre 
de 500 c/s) au courant continu d’électrolyse, ce qui doit permettre d’avoir accés a 
la chute ohmique dans le bain sans devoir interrompre le fonctionnement de la cellule 
d’électrolyse. 

Wohr'® travaille 4 deux fréquences (500 et 1000 c/s) et mesure la résistance en 
courant alternatif par ampéremétre-voltmetre. Il y a lieu, a cet effet, de compenser la 
chute de tension continue aux bornes de la cellule dans le circuit de mesure d’intensité, 
ce qui se fait par un potentiomeétre alimenté par une batterie. La tension alternative 
est mesurée au secondaire d’un transformateur élévateur de tension. Les mesures 
obtenues aux deux fréquencees indiquesé permettent d’extrapoler a fréquence nulle pour 
atteindre la résistance cherchée en courant continu. 

Par contre, Mantzell'® construit une cellule de laboratoire dans laquelle il travaille 
uniquement en courant alternatif 4 50 c/s, le chauffage de la cellule étant d’ailleurs 
réalisé par l’effet Joule dans le bain de sel lui-méme. 
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Ces méthodes appelent certains commentaires. I] ressort du schéma équivalent 
de cellule que nous avons discuté plus haut, que la loi d’?Ohm ne peut étre appliquée de 
fagon aussi simple. Ce sont des impédances que l’on mesure, qui contiennent non 
seulement des termes capacitifs, mais encore des résistances de polarisation qui peu- 
vent étre considérables en cours d’électrolyse. Si l’on espére les éliminer, ce sera 
plutét en extrapolant a fréquence infinie, et non a fréquence nulle, que l’on y arrivera. 
Quant aux capacités et inductances parasites introduites par le circuit, les précautions 
habituelles s’imposent pour les réduire au minimum. 


Venons-en alors aux méthodes de laboratoire. 
Avant toute chose, il y a lieu d’attirer attention sur les difficultés particuliéres que 
l’on rencontre ici. Outre la question du four et du contrdéle de la température qui doit 


étre homogéne dans tout le bain, il est souvent difficile de trouver un matériau con- 
venable pour le récipient destiné 4 contenir le sel fondu étudié.?°*" Toute une gamme 
de verres spéciaux, et finalement la silice et la mullite permettent d’atteindre des 
températures élevées (1200° et méme 1600°C), pour autant qu’ils ne soient pas attaqués 
par le sel fondu, ce qui est en général le cas avec les fluorures. Ils sont de plus sensibles 
au choc thermique. 

Il reste alors des matériaux conducteurs de l’électricité comme le graphite et les 
métaux. 

Le probleme est évidemment le méme pour la cellule de mesure. En ce qui con- 
cerne les fluorures, l’utilisation toute récente du nitrurede bore fritté, donne quelqu’- 
espoir de trouver une solution commode. 

Par ailleurs, il est souvent nécessaire de travailler en atmosphére contrélée, pour 
éviter l’oxydation ou les rentrées d’eau. Le four devra donc comporter une enceinte 
étanche, ce qui conduit 4 une complication des manipulations, et aussi a certaines 
difficultés du point de vue électrique en ce qui concerne la résistance et la réactance 
introduites par les connexions 4 la cellule de mesure. 

Les traces d’eau résiduelle et les impuretés peuvent agir fortement sur la précision 
des mesures et doivent étre éliminées par une préélectrolyse conduite sur des électrodes 
inertes. 

Lorsqu’on étudie des mélanges comportant des sels volatils, il y a lieu de prendre 
des précautions pour éviter les condensations malheureuses qui peuvent conduire a 
des courts-circuits. Dans certains cas méme, il faudra travailler sous pression.” 

Enfin, la conductivité généralement é/evée des mélanges fondus utilisés pour les 
électrolyses pose des problémes du point de vue électrique, et en ce qui concerne le 
dessin de la cellule. 

On distingue trois grandes classes de cellules de mesure: 

A capillaire. 
A deux électrodes hémisphériques concentriques. 
A électrodes plongeantes. 

Pour autant qu’il soit possible de trouver un matériau convenable, non conducteur 
et réfractaire 4 la température de travail, on cherche généralement a réaliser un 
capillaire de longueur suffisante pour obtenir une résistance électrique élevée.~*® 
Ce moyen est d’application dans des bains de sels fondus trés divers, tels que chlorures, 
iodures, bromures, nitrates, sulfates et carbonates, ot l’on peut employer des verres 
spéciaux, de la silice ou de la porcelaine. Il permet de ne pas se préoccuper de la 


forme des électrodes, qui sont généralement des cylindres creux en platine, la résistance 
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4 mesurer étant pratiquement celle de l’électrolyte situé dans le capillaire. On obtient 
des valeurs comprises entre 20 et 200 Q. 

Certains®® ont essayé d’appliquer cette méthode au cas des fluorures (cryolithe- 
alumine) en employant de la magnésie frittée, mais la cellule est attaquée par le bain. 
Ce n’est que tout récemment que l’introduction du nitrure de bore*® a permis une 
réalisation valable, bien que les mesures soient génées par les infiltrations progressives 
de sel 4 la surface du matériau. Il y a donc lieu de faire une correction pour tenir 


compte de la résistance shunt qui en resulte. 


C’est principalement pour les fluorures fondus que l'on a introduit /a cellule a deux 


j 


électrodes hémisphériques concentriques.**"°> Le métal utilisé est en général le 
platine. En dehors des questions d’homogénéité de température, de niveau du bain 
et de centrage des électrodes, la principale difficulté qui apparait ici vient de la faible 
valeur de la résistance 4 mesurer (entre 0,03 et 0,3 2) qui est d’un ordre de grandeur 
tout a fait comparable a celui des connexions. De plus, il est nécessaire de prendre 
des ponts de mesure spéciaux, en général le pont double de Kelvin. 

Il n’existe, 4 notre connaissance, qu'un seul exemple d’application de la cellule 
a deux électrodes plongeantes. C'est celle de Kellogg et al.** qui ont employé deux 
fils de tungsténe platine, de faible diamétre, plongeant dans l’electrolyte (en occurence 
NaCl-ZrCl,) a la sortie de leur scellement dans les tubes de verre. De cette fagon, on 
arrive 4 mesurer des résistances de l’ordre de 10 a 15 Q avec des moyens fort simples. 

D’autre part, en nos laboratoires' quelques mesures furent faites sur des mélanges 
NaCl-ZrF, et NaF-ZrF, avec des cellules plongeantes en nitrure de bore, les électrodes 
étant des plaques planes paralléles en Ni. La résistance a mesurer était faible, de Pordre 
de 0,5 @Q. 

En ce qui concerne l’élimination de la polarisation, la plupart des auteurs ne 
travaillent qu’a une seule fréquence. Seuls les travaux recents font état d’une étude a 


36.39 


différentes fréquences; et les avis sont partagés. Certains® estiment la variation 
de résistance négligeable. Par contre, d’autres**** 4 ont observé une influence nette de 
la fréquence, et ont vérifié la loi linéaire de variation de la résistance mesurée en fonction 
de linverse de la racine carrée de la fréquence, méme sur des électrodes en platine 
platiné. Ils précisent que les electrodes ainsi traitées perdent progressivement de 
leur efficacité au cours du temps. 

Les quelques mesures qui furent faites en nos laboratoires' bien qu’encore trés 
imparfaites, font apparaitre clairement une variation de la résistance selon la loi de 
Warburg. 

Il nous reste un point important a examiner: /’étalonnage des cellules, c.a.d. la 
détermination de leur constante géometrique. La plupart des auteurs font cette 
opération a la température ambiante, dans une solution aqueuse de conductivité 
connue, et font éventuellement une correction pour tenir compte de la dilatation. 
Parfois, on contrdle ’étalonnage a chaud dans un chlorure fondu dont on connait 
maintenant avec assez de precision la conductivité. Mais Edwards et ses collabora- 
teurs® signalent qu’ils ont rencontré des difficultés lors de ce contréle, en particulier 
avec NaCl. Bienqu‘ils n’en précisent pas l’origine, il semble que les variations apparem- 
ment importantes de la constante de la cellule ainsi mesurée avec la température 
soient imputables a des traces d’eau résiduelle. 

1 l'heure actuelle, les valeurs récentes mesurées par différents auteurs pour les 
chlorures fondus concordent assez bien. En ce qui concerne les fluorures, il n’en est 
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pas de méme. Les publications dans ce domaine sont d’ailleurs encore fort rares 
principalement, comme nous l’avons déja dit, parce qu'il est difficile de trouver un 
matériau convenable pour la cellule. Turnbull er a/.*° attirent de plus l’attention sur 
l’existence possible d’une résistance R, de contact électrode/bain de sel, non négli- 
geable, que l’on peut éliminer en utilisant un montage spécial permettant le déplace- 
ment relatif de deux électrodes. On peut ainsi extrapoler a distance nulle pour 
trouver R,, toute correction de polarisation étant faite. 


CONCLUSIONS 

En conclusion nous allons essayer de dégager de cette étude les points importants 
qui devraient étre respectés pour obtenir des mesures de conductivité valables dans 
les sels fondus. 

(1) En dehors de toute question de materiau, le dessin de la cellule doit étre tel que 
la résistance électrique 4 mesurer soit aussi élevée que possible. De cette fagon, on 
pourra négliger la résistance des connexions, et le pont de mesure sera plus commode 
a réaliser. 

2) Lors du choix du métal des électrodes, il y a lieu de s’assurer que la résistance 
de contact métal—électrolyte est négligeable, ce qui se fait par un montage special du 
type employé par Turnbull et a/.*° 

(3) La forme des électrodes peut étre quelconque pour autant que la surface soit 
grande et équipotentielle, du moins lorsque la résistance du tube d’électrolyte est de 


loin supérieure a celle qui peut provenir de la polarisation. Toutefois, si l’on désire 


mesurer simultanément lacapacité, les électrodes planes nous paraissent tout indiquees. 

(4) L’étalonnage de la cellule peut se faire en solution aqueuse, a condition de 
tenir compte des remarques que nous avons formulées plus haut et de faire éventuelle- 
ment une correction pour tenir compte de la dilatation. Nous pensons toutefois 
qu'il y a lieu de faire au moins un contréle a la temperature de travail, avec un halo- 
génure dont la conductivité est connue avec suffisamment de précision. 

(5) Avant de procéder 4 toute mesure dans un bain de sel fondu, il importe de 
soumettre celui-ci 4 une purification poussée, principalement en ce qui concerne les 
traces d’eau. On ne saurait assez souligner l’influence de celle-ci sur la polarisation 
des électrodes, et méme apparemment sur la conductivité du bain. La méthode de 
purification qui semble la meilleure consiste 4 soumettre l’électrolyte a une électrolyse 
préalable sous tension réduite. 

(6) Les mesures elles-mémes doivent se faire a différentes fréquences, comprises 
entre 500 et 10.000 c/s au moins, et si possible, a différentes intensités de 
courant. De cette fagon, on pourra se rendre compte de l’opportunité de faire l’extra- 
polation a fréquence infinie, et aussi, s’assurer que l’on travaille bien dans le domaine 
ou la résistance ne dépend pas de l’intensité du courant de mesure. 
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PHOSPHOROXYCHLORID* 
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Zusammenfassung—Systematische Untersuchungen an lonenverbindungen in Phosphoroxychlorid 
liefern eine quantitative Beziehung zwischen der Bjerrumschen Konstante und der Grenzleitfahigkeit. 
Qualitativ kénnen auf diese Weise Bjerrumsche lonenpaargleichgewichte von chemischen Gleich- 
gewichten unterschieden werden, und auBerdem nicht solvolysierte lonenverbindungen und starke 
Komplexe einerseits und solvolysierte Komplexe, Koordinationsverbindungen und potentielle 
Elektrolyte andererseits als solche erkannt werden. In quantitiver Hinsicht ist es méglich, elektro- 
statische und chemische Anteile von gekoppelten Gleichgewichten voneinander zu trennen. 


Abstract—Systematic investigations on ionic combinations in phosphorus oxychloride furnish a 
quantitative relation between the Bjerrum constant and the limiting conductance. In this manner 
it is possible to establish a qualitative distinction between ion pair equilibria of the Bjerrum type and 
chemical equilibria. Also, it is possible to distinguish non-solvolyzed ionic combinations and strong 
complexes on the one hand and solvolyzed complexes, coordination compounds and potential 
electrolytes on the other hand. From a more quantitative point of view it is possible to separate from 


one another the electrostatic and chemical component parts of coupled equilibria. 


Résumé—Des études systématiques sur des combinaisons ioniques dans l’oxychlorure de phosphore 
fournissent une relation quantitative entre la constante de Bjerrum et la conductance limite. De 
cette maniére il est possible d’établir une distinction qualitative entre les équilibres de paires d’ions 
du type de Bjerrum et les équilibres chimiques. II est également possible de distinguer entre les 
combinaisons ioniques non-solvolysées et les complexes stables, d’une part, et les complexes solvolysés, 
les composés de codrdination et les électrolytes en puissance, d’autre part. D’un point de vue plus 
quantitatif il est possible de séparer les unes des autres les composantes électrostatiques et chimiques 


d’équilibres couples. 
l. EINLEITUNG 


PHOSPHOROXYCHLORID ist ein ionisierendes Lésungsmittel,’ das durch seine Tendenz, 
sowohl Sauerstoff-, als auch Chlorkoordination auszubilden,? fiir die Komplex- und 
Koordinationschemie von Interesse ist. Es war deshalb schon mehrfach Gegenstand 
eingehender Untersuchungen.** Der Durchfiihrung und Auswertung quantitativer 
Untersuchungen stehen jedoch einerseits die Empfindlichkeit gegeniiber Feuchtigkeit, 
die die Gewinnung und die Handhabung des reinen Lésungsmittels erschwert, 
andererseits die niedrige Dielektrizitatskonstante im Wege, die zur Erkennung und 
Isolierung chemischer Gleichgewichte neben den elektrostatischen Wechselwirkungen 


besondere Vorkehrungen notwendig macht. Fiir die konduktometrische Methode 


konnten diese Schwierigkeiten nun weitgehend tiberwunden werden. 

Fiir die Leitfahigkeitsmessungen wurde eine geschlossene Glasapparatur verwendet, 
bei der das Lésungsmittel weder mit Hahnen, noch mit Schliffen in Beriihrung kommt. 
Auf diese Weise lasst sich ein Lésungsmittel gewinnen und verarbeiten, dessen 
Leitfahigkeit bei « = 10-§ Q-' cm“ liegt, und es ist méglich, Verdiinnungsreihen bis 
zu einer Konzentration von 10~* bis 10-° Mol/l. durchzufiihren, ohne dass die 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE—Tagung, Wien, September 1959. 
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Eigenleitfahigkeit des Lésungsmittels wesentlich stért. Eine genaue Diskussion dieser 
experimentellen Anordnung findet sich an anderer Stelle.® 
Um die so gewonnenen Ergebnisse auszuwerten und zu qualitativen und quanti- 
tativen Aussagen tuber chemische Gleichgewichte heranziehen zu kénnen, musste 
geklirt werden, ob sich die Vorstellungen uber die lonenpaarbildung in Lésungsmitteln 
mit niedriger Dielektrozitatskonstante (DEK)® auch in  Phosphoroxychlorid 
(DEK ~ 14) anwenden lassen, und ob diese geeignet sind, bei chemischen Gleichge- 
wichten die elektrostatischen von den chemischen Effekten zu trennen. Dabei lag 
das Hauptgewicht bei der Frage nach der Giiltigkeit der Bjerrumschen Theorie.’ 
Auch wenn sich das Verhalten einzelner lonenverbindungen als Dissoziation eines 
lonenpaares darstellen lisst, ist damit noch nicht viel erreicht. Man kann dann zwar 
das Gleichgewicht eines potentiellen Elektrolyten 
AB A B (Ky. (1) 
als Uberlagerung der chemischen lIonisation 
AB A*B (Kyo) 
und der Bjerrum’ schen Dissoziation 
A*+B A B (K pcx) 
auffassen, aber die Leitfahigkeitsmessung liefert nur eine Bilanz des transportierenden 
und nicht transportierenden den Anteiles der Substanz 
[A*] [B-] 
[AB A*B-] 


sich sowohl die Gesamtkonstante, als auch die Ionisationskonstante nach 


(4) 


(5) 


—— (6) 
cer 9 


(K pice! K 


nur bei Kenntnis der Bjerrumschen Konstante ermitteln lassen. Diese ist aus der 
Messung nicht direkt zuganglich. Gilt aber die Bjerrumsche Theorie jeweils fiir ein 


Kond 


bestimmtes Lésungsmittel, hier fiir POCI,, und fiir eine gegebene Temperatur, so muss 
zwischen den Ionenradien und den Bjerrumschen Parametern und damit naherungs- 
weise auch zwischen den Bjerrumschen Konstanten und den Grenzleitfahigkeiten ein 
quantitativer Zusammenhang bestehen, der es erméglicht, erstere aus letzteren zu 
berechnen. 


2, NICHT SOLVOLYSIERTE IONENVERBINDUNGEN? 


Als Modell fiir lonenverbindungen wurden zuerst einige Tetraalkylammoniumsalze 
untersucht, die nachweisbar nicht mit dem Lésungsmittel reagieren kénnen. Die 
\-Werte weichen durchwegs ahnlich wie bei schwachen Elektrolyten in Wasser in 
negativer Richtung von der Debye-Hiickel-Onsager-Grenzgeraden fiir die extra- 
polierten Grenzleitfahigkeiten ab, wie dies in Abb. 1 fiir das (C,H;),NCI zu erkennen 
ist. Die Fuoss-Funktion® 


(7) 
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Cx 


Abs. 1. Die Abhangigkeit der molaren Leitfahigkeit einiger Verbindungen von 4c 


in POCI,. 


A: Debye—Hiickel-Onsager Grenzgerade fiir (C.H;),NCI 


o10 
S'S 


B: Ionenverbindungen und starke Komplexe 
@® (C.H;),NCI (C,H;), NFeCl, (C,H;),NSbCl, 
C: Koordinationsverbindungen, potentielle Elektrolyte und 
solvolysierte Salze: 


(C,H;);NHCI (C,H,;)3N ™ Cl,SbOPCI, 


zeigt bei allen vier lonenverbindungen streng linearen Verlauf, es liegen also binare 
Dissoziationsgleichgewichte vor. (Abb. 2) Man sieht gleichzeitig, dass die Steigung 
der Geraden mit zunehmender lonengrésse zunimmt, der Ordinatenabschnitt aber 
abnimmt. Das bedeutet eine Zunahme der Bjerrumschen Konstante und eine Abnahme 


der Grenzleitfahigkeit mit zunehmendem lIonenradius in Ubereinstimmung mit der 
Theorie. Tragt man log K gegen 1/A,y auf, so ergibt sich eine Gerade (Abb. 3) 
der Form 


(8) 
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die nach Berechnung der Bjerrumschen Konstanten und der Stokeschen Radien 
auch in eine Beziehung zwischen diesen Gréssen umgeformt werden kann: 

a = 0,75 (Rg,* + Re) (9) 


Damit ist die Giiltigkeit der Bjerrumschen Theorie fiir den Vergleich von 
Bjerrumschen Parametern und Ionenradien und damit auch der physikalische Inhalt 


— 


- ail a ! 
LL" $ 


a 


Abs. 2. Die Fuoss-Geraden einiger loneny erbindungen. 
@ (C.H;),NCl A (C;H;),NCI (,H,)4NCl 
(C,H;),NCIO, 





Ass. 3. Die Abhiangigkeit von log K von 1/.A, bei Bjerrum’schen Gleichgewichten. 
S'5 5 8 
Punktsymbole wie in Abb. 1 und 2. 


von Gleichung (8) sichergestellt. Liegt also ein reines Bjerrumsches Dissoziations- 
gleichgewicht vor, so muss Gleichung (8) gelten; die Uberlagerung eines chemischen 
Gleichgewichtes, sei es Ionisation oder Solvolyse, sollte sich dann in zu kleinen, 
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eventuell auch zu grossen Werten fiir K aussern, sofern iberhauptein binares Disso- 
ziationsgleichgewicht vorliegt und sowohl Ao, als auch K mit Hilfe der Fuoss-Funktion 
ermittelt werden kann. Es lassen sich also in qualitativer Hinsicht binare von nicht 
binaren Gleichgewichten, weiters lonenverbindungen von Koordinationsverbindungen 
und potentiellen Elektrolyten sowie starke, nicht solvolysierte Komplexe von 
schwachen, solvolysierten Komplexen unterscheiden; in quantitativer Hinsicht ist 
eine Ermittlung sowohl des elektrostatischen, als auch des chemischen Anteils des 
Gleichgewichtes méglich. Das soll im folgenden an einigen Beispielen gezeigt werden. 


3. SOLVOLYSIERTE IONENVERBINDUNGEN 
Wahrend Chloride und Perchlorate in Phosphoroxychlorid bei Zimmertemperatur 
stabil sind, reagieren die Halogenide in Phosphoroxychlorid mit dem Lésungsmittel 





Ass. 4. Die Fuoss-Geraden des (C,H;),NBr und (C,H;)4NI ¥. Zum Vergleich 
(C,H;),NCI (A) und (C,H,),NCI (B). 


unter Bildung von Chloriden und den entsprechenden Phosphorhalogeniden.*”” Bei 
Bromiden und Jodiden macht sich der Solvolysenvorgang auch durch eine intensive 
Braunfarbung bemerkbar, wobei spektrophotometrische Untersuchungen gezeigt 
haben, dass diese Farbe nicht die der freien Halogene in Phosphoroxychlorid ist." Es 
ist also zu erwarten, dass die entsprechenden Jebraalkyl = ammonium = halogenide 
das Verhalten eines reinen elektrostatischen Gleichgewichtes zeigen. 

Tetraalkylammoniumbromid und Tetraathylammoniumjodid geben zwar lineare 
Fuoss-Funktionen (Abb. 4),—es liegen also primar binare Gleichgewichte vor,—doch 
andern sich Steigung und Ordinatenabschnitt nicht in der iiblichen Weise. Wahrend 
die Steigung beim Bromid und Jodid stark abnimmt, die Dissoziationskonstante mit 
der Ionengrésse also grésser wird, bleibt der Ordinatenabschnitt und damit auch die 
Grenzleitfahigkeit praktisch gleich. Dementsprechend stimmen die gefundenen 
Werte von A, und K mit Gleichung (8) nicht tiberein; die gefundenen Werte von K 
sind grésser als sie fiir eine Ilonenverbindung gleicher Grenzleitfahigkeit zu erwarten 
waren.® 
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Als Beispiel der Kationensolvolyse sei das Verhalten des Triathylammonium- 
chlorids erwaihnt.'* Die Verbindung lést sich unter Abgabe von Chlorwasserstoff in 
Phosphoroxychlorid; nach Erreichen eines stationaren Zustandes liegt die A Ve 
Kurve zwischen der des Triathylamins und Tetraathylammoniumchlorids (Abb. 1). 
Durch Ausblasen des im Solvolysegleichgewicht 

Et,NH POCI, = Et,NPOCI,* + HCl (10) 
vorliegenden Chlorwasserstoffes durch trockenen Stickstoff erhalt man eine Lésung, 
deren Verhalten vollstandig der des Triaithylamins entspricht. Im Gleichgewicht 
liegen etwa gleiche Mengen Et,NH* und Ets,NPOCI,* vor; die Konstante hat die 
Gréssenordnung 10-4. Hier ist die Gesamtkonstante identisch mit der chemischen 
Konstante, da sich die elektrostatischen Anteile naherungsweise herausheben. 


4. STARKE KOMPLEXI 
Neben dem Cl~, ClO,~ und R,N*-Ionen sollten auch die Chlorokomplexe starker 
Akzeptoren in POC], stabil sein. So ist z.B. die Existenz von Tetrachloroferrat und 








Die Fuoss-Geraden des (C,H;),NFeCl, und (C,H;), NSbCI, . Zum 
Vergleich (C,H;),NCI (A) und (C,H,),NCI (B). 


Hexachloroantimonat durch konduktometrische Titrationen,’ potentiometrische 
Titrationen,* spektrophotometrische'* und praparative Untersuchungen™ nachge- 
wiesen worden. Die Leitfahigkeitsmessungen liefern einen weiteren Beweis fiir die 
Starke dieser Komplexe.*’° Die A — +/c Kurven sind denen der Tetraalkylammo- 
niumsalze sehr ahnlich (Abb. 1). Die Fuoss-Funktionen sind linear (Abb. 5), es 
liegen also binaire Gleichgewichte vor. Die Werte fiir Ag und K gehorchen der 
Beziehung fiir reine Bjerrumsche Gleichgewichte (Abb. 3) zufriedenstellend; es ist 
also kein Solovlysengleichgewicht iiberlagert. Die beiden Komplexe sind demnach 
nicht solvolysiert und nicht zu Polymerionen assoziiert. 


5. KOORDINATIONSVERBINDUNGEN 


Degegen zeigt die Verbindung POCI,.SbCI,, die im festen Zustand Sauerstoffkoor- 
dination aufweist, also kein SbCI,~ Ion, sondern die SbCI,;O-Einheit besitzt,® das 
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Verhalten eines iiberlagerten chemischen Gleichgewichtes."* Die A-Werte (Abb. 1) 
sind viel kleiner als die der lonenverbindung Tetraithylammoniumhexachloroanti- 
monat. Bei etwa gleicher Grenzleitfahigkeit bedeutet das wesentlich geringere 
Dissoziation. Die Fuoss-Funktion ist linear und viel steiler als die des Hexachloro- 
antimonates (Abb. 6); es liegt ein binares Dissoziationsgleichgewicht mit der Kon- 
stante von etwa 4 10-* vor. Bei der Grenzleitfahigkeit von 51 sollte die Dis- 
soziationskonstante bei Vorliegen eines reinen elektrostatischen Gleichgewichtes 





| ———— 


f 


Ass. 6. Die Fuoss-Geraden des (C,H;),N und CI;SbOPCI, g. Zum Vergleich 
(C,H;),NCI (A). 


etwa | 10-3 betragen, die gefundene Konstante ist also um 2:5 Zehnerpotenzen zu 
klein. Es muss dem Bjerrumschen Gleichgewicht also ein chemisches Ionisations 
gleichgewicht iiberlagert sein, dessen Konstante sich nach Gleichung (6) und (8) zu 
3 x 10-3 ergibt. 

Der Vergleich der aus diesen Konstanten naiherungsweise ermittelten Ionenak- 
tivitat mit elektrischen Potentialdifferenzen zwischen Antimonpentachlorid-Lésungen 
und Tetraithylammoniumchloridlésungen* beweist das Vorliegen des Gleichge- 
wichtes: 

SbC1,POCI, = SbCl,— + POCI,* (11) 


das auf ein Koordinationsgleichgewicht der Form 
~ _ PC Cl, ~ ~ ~ ’ ~ 
SbCl; —— SbCI,OPCI, + Cl (12) 


mit einer Konstante K < 10~® zuriickgefiihrt werden kann (Das Ionenprodukt des 
Phosphoroxychlorids betrigt P < 10~-™*.°) Das Gleichgewicht liegt also ganz auf der 
Seite des Chlorokomplexes. In Gegenwart eines Cl-Ilonendonors liegt alles SbCl, 
als Chlorokomplex vor; ist jedoch kein Cl--Ilonendonor zugegen, so iiberwiegt die 
O-Koordination, da die geringen Donorqualititen des Lésungsmittels die Cl--lonen- 
affinitat des SbCl; ausgleichen. 
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6. POTENTIELLE ELEKTROLYTE 


Ein ihnliches Leitfihigkeitsverhalten beobachtet man beim Triathylamin.”” 
[riithylamin ist der Typ eines sog. potentiellen Elektrolyten. Wiahrend bei der 
Antimonpentachloridverbindung eine lonenstruktur der Verbindung zumindest in 
Lésung durchaus denkbar wire, kénnen Ionen hier nur durch Reaktion mit dem 


Lésungsmittel gebildet werden. Dementsprechend sind die A Werte wieder viel 
kleiner als die einer Ionenverbindung ahnlicher lonengrésse (Tetraathylammonium- 
chlorid, Abb. 1). Die Fuoss-Runktion ist linear (Abb. 6), die Steigung liegt zwischen 
der der lonenverbindung und der Verbindung SbCI;.POCI, und ergibt eine Konstante 
von 3 10->. Diese ist also um etwa 2 Zehnerpotenzen kleiner als die einer lonen- 
verbindung gleicher Grenzleitfahigkeit. Die Leitfahigkeitsmessung bestatigt, dass der 
Bjerrumschen Dissoziation eine Reaktion mit dem Lésungsmittel Uberlagert ist. Die 


[onisationskonstante betragt 2,3 10-*, der Grossteil des Triathylamins liegt dem- 
nach unveriandert vor. Trotzdem zeigt ein Vergleich mit der Konstante des Triathyla- 
mins in Wasser unter Beriicksichtigung der lonenprodukte von Phosphoroxychlorid 
und Wasser, dass die Koordinationsaffinitat des POCI, *-lons gegeniiber Triathylamin 
in Phosphoroxychlorid grésser ist, als die des Protons in Wasser. 
7. NICHT BINARE GLEICHGEWICHTI 

Wihrend starke Donoren wie Amine, Koordinationsverbindungen und Ionen- 
verbindungen von stabilen Kationen mit stabilen oder nicht stabilen Anionen in 
libersichtlicher Weise reagieren, konnte das Leitfahigkeitsverhalten einer Reihe von 
Verbindungen, wie z.B. FeCl,, FeCl,POCI,, AlCl,,’° SbCl; in frischen Lésungen 
licht aufgeklart werden. Diese geben keine linearen Fuoss-Funktionen, vielfach zu 
geringe Grenzleitfahigkeiten und meist eine zeitliche Veranderung der Messwerte. 


1 
18 


Ebullioskopische Messungen,'® Beobachtungen tiber Oberflachenspannung und 
Viskositiat und des chemischen Verhaltens der Lésungen legen den Schluss nahe, dass 
es sich dabei um Assoziationserscheinungen chemischer Natur handelt, wobei die 


13,15 


Chloride als geringfiigig aufgeladene Neutralkolloide vorliegen diirften. 
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UBER DIE AKTIVE EISENELEKTRODE UND 
EISEN-II-HYDROXYDELEKTRODE IN KALILAUGE* 


H. WINKLER 


Zwickau (Sachsen), Deutsche Demokratische Republik 


Zusammenfassung—Wird Fe(OH), in Kalilauge entladen, dann liegt das Potential der Fe(OH),- 
Elektrode hdher als das Potential der 2. Entladestufe einer Eisenelektrode. Ausserdem ist die 
Fe(OH),-Elektrode nach ihrer Entladung nicht wiederaufladbar. Daraus wird geschlossen, dass die 
friiheren Untersuchungen des Verfassers bestatigt werden, wonach das Entladungsprodukt der 1. 


Entladestufe der Eisenpulverelektrode nicht Fe(OH), ist, sondern FeO. 


Abstract—When Fe(OH), is discharged in alkaline solution the potential of the Fe(OH), electrode 
is higher than that of the second discharge level of an iron electrode. Moreover, after its discharge, 
the Fe(OH), electrode can not be recharged. This leads to the confirmation of the earlier investiga- 
tions of the author according to which the product of the first discharge level of the powdered iron 


electrode is not Fe(OH), but FeO. 


Résumé—Lors de la décharge de Fe(OH), en solution alcaline le potentiel de l’électrode de Fe(OH), 
se situe plus haut que le second palier de décharge d’une électrode de fer. De plus, apres sa décharge, 
l’électrode de Fe(OH), ne peut plus étre rechargée. Ceci conduit a la confirmation des recherches 
antérieures de l’auteur selon lesquelles le produit de la décharge au premier palier de décharge de 


l’électrode a poudre de fer n’est pas Fe(OH)., mais FeO. 


Die Entladung des Nickel-Eisen-Akkumulators erfolgt in zwei Stufen, wenn die 
Kapazitat der Nickelelektrode grésser ist als die der Eisenelektrode. Wir erhalten 
dann den bekannten charakteristischen Kurvenverlauf, der von der Eisenelektrode 
bestimmt wird. In Abb. 1 oben ist der Kurvenverlauf zu sehen. Allgemein wird die 
Theorie verbreitet, dass in der ersten Stufe aus dem aktiven Eisenpulver Fe(OH), 
entstehen soll.'. Vor Jahren hatten wir bereits darauf aufmerksam gemacht, dass in 
der ersten Entladestufe aus dem aktiven Eisenpulver nicht Fe(OH), sondern FeO 
gebildet wird.” Wir analysierten zahlreiche Eisenproben in verschiedenen Entladezu- 
stinden. Eine weitere Bestitigung unserer Auffassung erhielten wir durch die 
Kapazitatsgewichtskurve.? Abb. | zeigt den fiir die Entladung der aktiven Eisen- 
pulverelektrode charakteristischen Verlauf der Kapazitatsgewichtskurve. Daraus 
ergibt sich fiir die erste Stufe eine Gewichtszunahme von 0,3 g/Ah, was auch der 
theoretisch errechenbaren Gewichtszunahme fiir den Vorgang von Fe-—» FeO 
entspricht. 

Wenn die bisher vertretene Theorie richtig ware, dass in der ersten Entladestufe 
Fe(OH), gebildet wiirde, dann miisste zu Beginn der zweiten Entladestufe eine grosse 
Menge Fe(OH), vorhanden sein, die potentialbestimmend und auch den Hauptanteil 
der Kapazitat der zweiten Entladestufe bestreiten sollte, weil aus Fe(OH), eine 
Eisen-III-Verbindung entsteht. 

Wir haben neuerlich Fe(OH), unter sorgfaltigen Bedingungen‘ hergestellt, in Rein- 
nickeltaschen gefillt und unmittelbar gegen geladene Nickelhydroxydelektroden 
entladen. 

* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 

123 





H. WINKLER 








Abs. 1. Kapazitatsgewichtskurve einer aktiven Fe-Elektrode. 


Die Entladekurve dieses frisch hergestellten Fe(OH), gegen eine geladene Nickel- 
hydroxydelektrode lag in allen Fallen wesentlich héher als die zweite Stufe einer 
aktiven Eisenelektrode. Es sei noch besonders erwahnt, dass das Eisenhydroxyd 
nicht mit irgendwelchen zusiatzlich leitenden Stoffen vermischt wurde. Aus der 
hdéheren Spannungslage ergibt sich, dass in der ersten Entladestufe der Eisenpulver- 
elektrode nicht Fe(OH), entstehen kann. 

Aber auch eine weitere bemerkenswerte Beobachtung machten wir. Die Fe(OH),- 
Elektrode ist namlich nicht wiederaufladbar (Abb. 2). Auch nach Zumischung von 


Leitstoffen ist keine Anderung an diesem Verhalten festzustellen. Das von uns 
hergestellte Eisenhydroxyd hatte folgende Zusammensetzung: 





Vor der Entladung nach der Entladung 


Fe? 
Fe 
metall. Fe 








Fe(OH), 
1. Entladung 


Fe(OH), 
2. Entladung 





Std 
Ass. 2. Entladekurven von Fe(OH), und aktiven Eisenpulverelektroden 
Fe(OH), sofort entladen 
Entladung einer aktiven Eisenpulverelektrode 
...+ Fe(OH), nach ahadung entladen 


Die Kapazitaét des Fe(OH), erreicht etwa 24,6 g/Ah, was im Vergleich zur zweiten 
Entladestufe der Eisenpulverelektrode eine durchaus gute Kapazitat ergibe. 


Die 
Entladestromstirke fiir diese Elektrode betrug 1 mA. Die Fe(OH),-Elektrode zeigt 


egen die Nickelhydroxydelektrode eine Spannung von etwa 1,18 V 


gegen die 
esittigte Kalomelelektrode etwa 0,986 V (Abb. 3). 


9 
g 

Wir stellen also fest, dass durch unsere analytischen Untersuchungen, durch 
unsere Kapazitaétsgewichtskurven und nunmehr auch durch hergestellte Fe(OH),- 
Elektroden die bisher verbreitete Theorie der Vorginge in der Eisenpulverelektrode 
revidiert werden muss, danach entsteht in der ersten Entladestufe aus dem aktiven 
Eisenpulver nicht Fe(OH), sondern FeO. 











Ass. 3, Entladung von Fe(OH), mit 1 mA. 
gegen Nickel hydroxydelektrode 


. gegen gesattigte Kalomelektrode 
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Aus unseren Untersuchungen ergibt sich aber auch eine weitere zwingende 
Folgerung. Die Fe(OH),-Elektrode entladt sich unter Bildung von Fe?*, vermutlich 
unter Bildung von Fe(OH);. Wie Abb. 2 zeigt, lasst sich die Fe(OH),-Elektrode nicht 
aufladen. Das bedeutet aber auch, dass das Entladungsprodukt der 2. Entladestufe 
der Eisenelektrode auch nicht Fe(OH), sein kann. Auch unsere Kapazitatsgewichts- 
kurve (Abb. | unten) zeigt, dass wir fiir die 2. Entladestufe der aktiven Eisenpulver- 
elektrode eine Gewichtszunahme von 0,025 g/Ah gefunden haben. Das heisst, der 
Vorgang der 2. Stufe liegt sogar etwas unter der theoretischen Gewichtszunahme des 
Vorganges Fe—» FeO. Ungeklirt ist allerdings die besonders verringerte Gewichts- 


zunahme zwischen |. und 2. Entladestufe. 
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DAS VERHALTEN NATURLICHER UND 
KUNSTLICHER MANGANDIOXYDE BEI 
VERSCHIEDENEN TEMPERATUREN* 


R. HUBER und A. SCHMIER, 
Pertrix-Union GMBH, Ellwangen, Jagst, Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Die untersuchten, bei 105°C vorgetrockneten natiirlichen und synthetischen 
Mangandioxyde verlieren beim Erhitzen ihr gebundenes Wasser. Bei 600°C ist die Wasserabgabe 
vollstandig. 

Wahrend «- und /-Mangandioxyde bei 400°C noch unverandert bleiben, erfahren y-Mangan- 
dioxyde bei dieser Temperatur eine Umwandlung in die /-Mangandioxyd Modifikation. Durch 
Reduktion von Permanganat hergestellte kiinstliche Mangandioxyde gehen bei 400°C in «-Mangan- 
dioxyde iiber (Cryptomelantyp). Alle untersuchten Mangandioxyde mit Ausnahme der aus Per- 
manganat gewonnenen, wandeln sich oberhalb 600°C in «-Mn,O, um, die aus Permanganat 
hergestellten synthetischen Verbindungen werden zu y-Mn,O3. Parallel zu der fortschreitenden 
Sauerstoffabgabe bei hGheren Temperaturen ist eine Verschiebung der Potentiale der untersuchten 
Mangandioxyde zu beobachten. 

Die anfangliche hohe Aktivitat der durch anodische Abscheidung bzw. durch chemische Fallung 
hergestellten synthetischen Mangandioxyde ist schon nach Erhitzen auf 400°C nicht mehr festzu- 


stellen. 


Abstract—Natural and synthetic samples of manganese dioxide dried at 105°C lose their bound water 
upon heating, the loss being complete at 600°C. 

While «- and /-MnO, remain unchanged at 400°C, samples of y-MnO, undergo a transition into 
the /-modification at that temperature. Manganese dioxide prepared by reduction of permanganate 
goes into «-MnO, (crypto-melanic type) at 400°C. All samples of manganese dioxide, with the ex- 
ception of those obtained from permanganate, transform themselves above 600°C into «-Mn,QOs, 
the synthetic samples prepared from permanganate changing into y-Mn,QO 3. Simultaneously with 
an increasing evolution of oxygen at higher temperatures one observes a shift in the potential of the 
manganese dioxide samples. 

The initial high activity of samples of manganese dioxide obtained by anodic deposition or by 
chemical precipitation vanishes upon heating at 400°C. 

Résumé—Des échantillons naturels et synthétiques de bioxyde de manganése séchés a 105°C perdent 
leur hydration par chauffage. La perte d’eau est complete a 600°C. 

Alors que MnO,-« et MonO,-f restent inchangés jusqu’a 400°C, MnO,-y subit a cette tem- 
perature une transformation en la modification /. Le bioxyde de manganése préparé par réduction 
de permanganate se transforme en MnO,-« a 400°C (type cryptomélanique). Tous les échantillons 
de bioxyde de manganése que nous avons examinés, a l’exception de ceux obtenus a partir de per- 
manganate, se transforment en Mn,O,-« au-dessus de 600°C, les échantillons obtenus a partir de 
permanganate se transformant en Mn,O;-y. Parallélement a la perte progressive d’oxygéne aux 
températures élevées, on observe une variation dans les potentiels des échantillons de bioxyde de 
manganese. 

L’activité initiale élevée des échantillons synthétiques de bioxyde de manganése obtenus par 


dépét anodique ou par précipitation chimique ne se maintient pas au-dela d’un chauffage a 400°C 


seulement. 


User das thermische Verhalten von Mangandioxyden sowohl im Hinblick auf die 
Sauerstoff als auch auf die Wasserabgabe ist wiederholt gearbeitet worden. Wir 
haben dieses Thema noch einmal aufgegriffen, um die fiir die Technik der Batterie- 
herstellung interessierenden natiirlichen und kiinstlichen Mangandioxyde naher zu 
charakterisieren. 

* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Dariberhinaus sollten auch die Potentialveranderungen untersucht werden, die 
durch thermischen Abbau der Mangandioxyde hervorgerufen werden. 

Untersucht wurden: natiirliches 6-Mangandioxyd, natiirliches y-Mangandioxyd, 
durch anodische Oxydation gewonnenes y-Mangandioxyd, durch chemische Methoden 


hergestelltes «-Mangandioxyd sowie chemisch gefialltes, schlecht kristallisiertes 


Mangandioxyd. Die Verbindungen wurden zunichst bei 105°C vorgetrocknet um 
anhaftendes Wasser zu entfernen und anschliessend bei Temperaturen von 400, 450, 
500, 600 und 800°C, chemisch gefalltes Mangandioxyd, natiirliches /-Mangandioxyd 
sowie synthetisches y-Mangandioxyd auch bei 1000°C bis zur Gewichtskonstanz 
erhitzt. Nach der Warmebehandlung wurden die Stoffe zur Ermittlung des gesamten 
Gewichtsverlustes zuriickgewogen. Ausserdem wurde das Mangan-Sauerstoff- 
Verhaltnis analytisch ermittelt. Hieraus und aus dem Gesamtgewichtsverlust konnte 
das oberhalb 105°C abgegebene Wasser berechnet werden. Schliesslich wurden von 
den Proben noch Debye-Scherrer-R6ntgenaufnahmen angefertigt, ihr Potential 
gegen die Kalomelektrode gemessen sowie die Aktivitat bestimmt. 


VERSUCHSERGEBNISSE 


(a) Sauerstoff- und Wasserverlust 


In der folgenden Tabelle 1 sind die durch die genannten Methoden gewonnenen 
Resultate dargestellt. Im oberen Teil der Tabelle finden sich die MnO-Verhiltnisse 


TABELLE 1. MANGAN-SAUERSTOFF-VERHALTNISSE VON MANGANDIOXYDEN BEI VERSCHIEDENEN 
TEMPERATUREN 





}-MnO, y-MnO, yv-MnO, a-MnO, synth. MnO, 
natiirlich natirlich elektrolyt synthetisch nicht krist. 


105 MnO, »95 MnO, 955 MnO, 997 MnQOsz oos MnO, o- 
400 MnO, 955 MnO, 65; MnO, 965 MnO, 912 MnQ, 92 
450 MnO, 922 MnQ, go2 MnO, 590 

500 MnO, oso MnO, «12 MnO, ; MnO, -;5 MnO, 92 
600 MnO, s> MnO, 54; MnO, ;; MnO, ; MnO, «; 
800 MnO, 45 MnO, 5; MnO, 535 MnO, ; MnO, ; 
1000 MnO, 5s» MnO, 3; MnO, 4; 





H,O-Abgabe 
Ca 





400 
500 
600 





in Abhangigkeit von der Temperatur fiir die verschiedenen untersuchten Mangan- 
dioxydtypen, im unteren Teil fiir drei Temperaturen Angaben tiber die Menge 
abgegebenen Wassers der bereits bei 105°C vorgetrockneten Proben. Man erkennt 
aus der Tabelle, dass f-MnQ, bis 500°C bestindig ist. Zwischen 500 und 600°C 
tritt Sauerstoffabgabe ein und bei 800°C ist alles MnO, in MnO, , iibergegangen. 
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Durch Erhitzen auf 1000°C hat sich das MnO, weitgehend in Mn,O, umgewandelt. 

Synthetisches, durch anodische Oxydation gewonnenes y-Mangandioxyd gibt 
schon zwischen 400 und 450°C merklich Sauerstoff ab. Zwischen 500 und 800°C 
liegt praktisch Mn,O, vor, wahrend bei 1000°C eine weitgehende Umwandlung in 
Mn,0O, stattgefunden hat. 

Natiirliches y-MnQg, das teilweise mit 6-MnO, vermischt ist, verliert erst zwischen 
450 und 500°C in starkerem Umfang Sauerstoff und ist bei 600 bzw. 800°C ebenfalls 
in Mn,O, Ubergegangen. Synthetisches «-MnO, gibt schon bei 400°C bis 500°C 
merklich Sauerstoff ab. Bei dieser Temperatur ist es aber noch nicht in Mn,O, 
umgewandelt. Bei 600°C liegt schon fast vollstandig und bei 800°C praktisch voll- 
standig Mn.Oy vor. 

Ein besonderes Verhalten zeigte das durch chemische Fallung hergestellte wenig 
kristallisierte Mangandioxyd. Der Sauerstoff wird viel langsamer abgegeben. Bei 
800°C ist ein Mangan-Sauerstoff-Verhaltnis von etwa MnO, -, erreicht. Erst bei 
1000°C wandelt es sich vollstandig in Mn,O, um. 

Die vorstehenden Resultate stimmen gut mit den Ergebnissen, die Brenet durch 
thermogravimetrische Untersuchungen mittels der Chevenard’schen Waage erhielt, 
liberein.!” 

Wie die Tabelle 1 ausserdem zeigt, verlieren die untersuchten Mangandioxyde 
weiteres Wasser. Die fiir die Temperaturen 400, 500 und 600°C angefiihrten Werte 
sind auf den jeweiligen MnO,-Gehalt der untersuchten Verbindungen umgerechnet. 
Bei weiterer Temperaturerhéhung findet keine weitere Wasserabgabe mehr statt. 
Aus den gefundenen Werten lasst sich berechnen, dass 7 Mole des natiirlichen /- 
Mangandioxyds | Mol Wasser enthalten. Sowohl das natiirliche als auch das durch 
anodische Oxydation gewonnene y-Mangandioxyd wie auch das synthetische «- 
Mangandioxyd enthalten 1 Mol Wasser auf 4 Mol MnO, und das chemisch gefallte 


synthetische Produkt enthalt 1 H,O auf 2,5 MnQ,. 


(b) Réntgenuntersuchungen 

In Abb | sind die Debye-Scherrer-Diagramme, aufgenommen mit FeK-«-Strah- 
lung, dargestellt; die Héhe der Striche gibt die visuell geschatzte Intensitat aufge- 
tragen gegen 2 Deta an. Wiedergegeben sind die Diagramme der vier Mangan- 
dioxydarten: a«-MnQ, (synthetisch), kiinstliches nicht kristallisiertes MnO,, 6-MnO, 
(natiirlich) und y-MnO, (synthetisch) im Ausgangszustand sowie nach Temperung 
auf 400, 450, 500, 600 und 8CO0°C. Das natiirliche y-MnQO, verhialt sich bis auf die 
auch im R6ntgendiagramm wahrnehmbare spitere Umwandlung in Mn,O,—sie 


erfolgt erst bei 6CO°C im Gegensatz zu synthetischem y-MnQ,, das schon bei 500°C 


umgewandelt ist—ahnlich wie das synthetische y-Mangandioxyd. Wir haben lediglich 
an den Temperungsprodukten des natiirlichen y-Mangandioxyds bei 400°C eine oder 
zwei Linien mehr festgestellt, als einer reinen 6-MnO,-Struktur zukommen. Aus 
Griinden der Ubersicht wurde trotzdem auf die Wiedergabe der Diagramme von 
natiirlichem y-Mangandioxyd verzichtet. 

Man kann auf der Abbildung folgendes erkennen: 

(1) a-MnO, andert durch Temperung auf 400°C seine Struktur nicht. Nach 
Temperung bei 600°C sind héchstens nur noch sehr schwache MnO,-Reflexe zu 
beobachten. Nach Temperung bei 800°C liegt «-Mn,Oy vor. 

(2) B-MnO, Andert sich bis 500°C ebenfalls nicht. Bei 600°C erkennt man nur 
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noch schwache MnO,-Reflexe, bei 800°C ist die Umwandlung in Mn,O, vollzogen. 
Auch hier liegt «-Mn,O, vor. 

(3) y-MnO, erfahrt durch Tempern bei 400°C eine Umwandlung in die /- 
Modifikation. Durch Temperung bei 600 und 800°C bildet sich «-Mn,Og. 

(4) Chemisch gefalltes Mangandioxyd, das im Ausgangszustand héchstens als 
schwach kristallisiert bezeichnet werden kann, zeigt auch im R6ntgendiagramm ein 
grundsatzlich anderes Verhalten als die drei vorstehend beschriebenen Mangandioxyd- 
modifikationen. Bei 400°C tritt eine Durchkristallisation ein. Es entsteht «-MnQ,. 

Nachdem Brenet® und Glemser und Meisick‘ festgestellt haben, dass Kaliumionen 
schon in geringer Menge die Entstehung der «-MnO,-Modifikation bei der Bildung 
bzw. Umwandlung der Mangandioxyde férdern, ist diese unsere Beobachtung nicht 
uberraschend, denn das untersuchte, durch chemische Fallung gewonnene Mangan- 
dioxyd enthalt etwa 6,5 °%% KOH, also auf 8 Mole MnO, | Kalium. 

Ab 600°C treten im Diagramm die Reflexe von Mn,O,—und zwar ist es in diesem 
Falle y-Mn,O,;—auf. Aber auch in dem Diagramm des bei 800°C getemperten 
Materials ist neben y-Mn,O, in Ubereinstimmung mit der chemischen Analyse noch 
das bei 400°C gebildete «-Mangandioxyd zu erkennen. Wir méchten dieses zur 
Unterscheidung von synthetischem, alkalifreiem «-Mangandioxyd wegen seines 
analogen Verhaltens zum Mineral als “synthetisches Cryptomelan” bezeichnen. 
Das in der Natur vorkommende Manganmineral ““Cryptomelan” ist durch das Vor- 
handensein von Kalium-bzw. Bariumatomen ausgezeichnet. Erst nach Erhitzen 
auf 1000°C ist die Umwandlung in das y-Mn,QO, vollstandig. * 

Fir das Entstehen des y-Mn,O, bei h6heren Temperaturen diirfte das eingebaute 
Kalium verantwortlich sein. Es sei auf einen Parallelfall bei Aluminiumoxyd hinge- 
wiesen. Das fremdmetallfreie Oxyd (Korund) besitzt eine andere Kristallstruktur als 
das fremdmetallhaltige Oxyd, das im Spinelltyp kristallisiert. 


(c) Potentialmessungen 


Zur Bestimmung der Potentiale der getemperten Proben wurden diese mit Russ 
gemischt und auf den aus Elementekohle bestehenden Boden eines zylindrischen 
Kunststoffgefiisses aufgebracht. Uber der Probe befand sich eine wissrige Lésung von 
Zink- und Ammoniumchlorid, in welche als Bezugselektrode eine gesiattigte Kalo- 
melektrode eingefiihrt wurde. Das Potential der Proben wurde an der Kohle abgegrif- 
fen. Die Potentialdifferenzen wurden mit einem Kompensator bei einer maximalen 
Strombelastung von 10~° 10-® A gemessen. Alle Messungen erfolgten mehrmals 
und waren gut reproduzierbar. In Abb. 2 ist der Spannungsverlauf der Proben in 
Abhiangigkeit von der Erhitzungstemperatur wiedergegeben. 

Die Potentiale der beiden untersuchten natirlichen Mangandioxyde sind praktisch 
gleich und dndern sich auch in Abhangigkeit von der Temperatur gleichartig. Die 
Potentialabnahme erfolgt nach einer einfach logarithmischen Funktion entsprechend 
der Nernst’schen Gleichung. Nach Kozawa’ soll die Potentialanderung auf die Bildung 
eines Films niederer Oxyde auf der Mangandioxyd-Oberflache zuriickzufiihren sein. 


* Wie wir gesprachsweise nach Beendigung unserer experimentellen Arbeiten erfahren haben, 
wurde im Centraal Laboratorium T.N.O. in Delft beobachtet, dass chemisch gefalltes «-Mangan- 
dioxyd zum Teil in «-Mn,O, tibergeht. Bis 850°C ist noch immer 20%—40% «-Mangandioxyd nicht 


umgesetzt. 
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Dies mag fiir die Reduktion des Mangandioxyds wahrend der Entladung von Trocken- 
batterien gelten, jedoch glauben wir, dass in unserem Falle eher die Ansichten von 
Johnson und Vosburgh®.’ zur Erklarung des Potentialabfalles heranzuziehen sind, 
wonach das Auftreten fester Lésungen fiir die Potentialinderungen verantwortlich 








a 


Ass. 2. Potentiale von Mangandioxyden und ihren Temperungsprodukten in Abhangigkeit 
von der Temperatur. (Spannung gegen ges HgCl, Elektrode) 
}-MnO, natiirlich y-MnO, natiirlich 
y-MnO, synth. os - synth. gef. MnO, 


x4-MnO, Sy nth. 


zu machen ist. Bei der langen Erhitzungsdauer, wie sie bei unseren Versuchen 
gewahlt wurde, ist mit Sicherheit anzunehmen, dass die Mangandioxyde vollstandig 
und homogen der Umwandlung unterworfen wurden. 

Das Potential des auf elektrolytischem Wege gewonnenen y-Mangandioxyds 
liegt um etwa 170 mV hoher als das der natiirlichen Produkte. Nach der Umwandlung 
in die 6-Modifikation bei 400°C hat auch dieses Produkt gleiches Potential wie die 
vorher beschriebenen Naturbraunsteine Dasselbe gilt fiir die bei 500 und 600°C 
entstehenden Oxyde. Bemerkenswert ist, dass das Potential des bei 800°C getemperten 


Mangandioxyds nur noch unwesentlich abgesunken ist. 

Ein ahnliches Verhalten zeigen auch das synthetische «-Mangandioxyd sowie das 
nicht kristallisierte chemisch gefallte Mangandioxyd. Ihre Anfangspotentiale liegen 
jedoch noch wesentlich héher, wahrend auch ihre Potentiale nach Temperung bei 
800°C nicht unter 400 mV gegen die Kalomelektrode abgesunken sind. 
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Fur das vom Potential der auf 800°C erhitzten Proben der natiirlichen Mangan- 
dioxyde abweichende Potential des bei 800°C getemperten chemisch gefallten Mangan- 
dioxyds kann die durch die Analyse ausgewiesene unvollstandige Umwandlung, die 
bei dieser Temperatur erst etwa zur Halfte erfolgt ist, als Erklarung herangezogen 
werden. Auch fiir die Potentiale der auf 800°C erhitzten Proben des synthetischen 
z- und y-Mangandioxyds muss diese Erklarung herangezogen werden. Obwohl 
diese Produkte nach dem R6ntgendiagramm kein MnO, mehr enthalten sollten, 
zeigt doch die Analyse, dass die Umwandlung in Mn,O, noch nicht ganz vollstandig 
ist, so dass Spuren restlichen MnO, die hohen Potentiale hervorrufen kénnen. Wir 
haben 5 prozent des auf 800°C erhitzten Produktes eines synthetischen, nicht kristalli- 
sierten Mangandioxyds mit 95 prozent eines auf 800°C erhitzten Produktes des 
natirlichen y-Mangandioxyds vermischt und das Potential dieser Mischung erneut 
gemessen. Dabei konnten wir feststellen, dass das Potential dieses Gemisches um 
140 mV edler war als das Potential der reinen bei 800° entstandenen Verbindung des 
natirlichen y-Mangandioxyds. 


(d) Aktivitdten 

Zum Abschluss sei noch iiber die Aktivitaéten der untersuchten Mangandioxyde 
berichtet, die nach der etwas abgewandelten Methode von Drotschmann durch 
zweistiindiges Einwirken der Mangandioxyde auf Hydrazinsulfatlésung gemessen 
wurden. Im Ausgangszustand gaben hier die natiirlichen Maugandioxyde Werte 
von 4 bis 5, das synthetische «- und y-Mangandioxyd 13 bis 14 und das chemisch 
gefallte Mangandioxyd 16cm*. Nach Temperung auf 400°C hatten die natiirlichen 


Mangandioxyde noch ihre Aktivitaten beibehalten, wahrend bei allen anderen Ver- 
bindungen die genannten hohen Aktivitaétszahlen nicht mehr beobachtet wurden. 
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IMPEDANZMESSUNGEN AN BRAUNSTEIN* 


J. EULER 
Zentral-Laboratorium der Akkumulatoren-Fabrik A.G., Frankfurt-am-Main, 
Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung— Die Polarisationsursachen polarisierter Stoffe lassen sich an gepreBten Tabletten 
ermitteln, wenn bestimmte Bedingungen fiir die Porositat und den elektrischen Widerstand ein- 
gehalten werden 

Aus Impedanzmessungen zwischen | Hz und 50 KHz werden an ausgeruhten, nicht mit Gleich- 
strom belasteten Braunsteinen im pH-Gebiet zwischen 1 und 14 die Polarisationsursachen ermittelt. 

Bei «- und 7-Braunsteinen findet man Durchtrittswiderstande und Konzentrationspolarisation, 
vobei auBerdem noch eine heterogene Reaktion vorgeschaltet zu sein scheint. Bei /-Braunsteinen 
dagegen wird die Polarisation von einem Grahame’schen Einbaumechanismus der Wasserstoffionen 
n das Gitter her vorgerufen 

Die Ergebnisse der Impedanzmessungen lassen sich quantitativ auswerten, wenn man fiir jede 
KorngréBe eine spezifische Grenzfrequenz ansetzt, bei der die Wellenlange der Konzentrationswelle 
die Porenweite tiberschreitet. Man gibt in diesem Falle die Breite der Ortskurve zwischen der Grenz- 
frequenz und der hochfrequenten Einmiindung in die reelle Achse als Ma8 fiir die Polarisation an 
Die Ergebnisse stehen in guter Ubereinstimmung mit den Erfahrungen in der Praxis. 


Abstract—The different kinds of electrochemical polarization can be determined by using pressed 
tablets for the investigations, provided that certain requirements regarding the porosity and electrical 
resistance are fulfilled 

he different kinds of polarization are determined by impedance measurements between | c.p.s 
and 50 kilocycles carried out on manganese dioxides within the pH-range from 1 to 14 which had no 
d.c. load 

With «- and y-dioxides transition resistances and concentration polarization can be found, 
apparently preceded by an additional heterogeneous reaction. With the /-dioxides, however, the 
polarization is caused by a Grahame’s penetration mechanism of the hydrogen ions in the lattice 

rhe results of the impedance measurements can be quantitatively analysed by calculating for each 


particle size a specific cut-off frequency at which the wave length of the concentration wave exceeds 


the width of the pores. The width under the Argand diagram between the cut-off frequency and the 


point of high frequency where the Argand diagram joins the real axis is then given as the rate of 


polarization. The results obtained are well in line with experience gathered in practice. 


Résumé—Les causes de la polarisation électrochimique peuvent étre déterminées sur des tablettes 
comprimées a condition qu’on observe certaines données concernant la porosité et la résistance 
électr ique 

Les causes de la polarisation sont déterminées a l’aide des mesures d’impédance entre | et 50,000 
périodes par seconde faites sur des bioxydes de manganése sans charge de courant continu dans le 
régime pH de | a 14 

En ce qui concerne les bioxydes « et 7 on y trouve des résistances de transition et de la polari- 
sation de concentration auxquelles semble précéder encore une réaction hétérogéne. Quant aux 
bioxydes /, par contre, la polarisation y est suscitée par un mécanisme de pénétration des ions 
d°*hydrogéne dans le réseau d’aprés Grahame. 

On peut évaluer quantitativement les résultats des mesures d’impédance en calculant pour chaque 
grosseur de grain une fréquence limite a laquelle la longueur de l’onde de concentration dépasse le 
diamétre des pores. On donne alors la largeur au-dessous de la ortskurve entre la fréquence limite 
et le point d’haute fréquence ou la ortskurve entre dans l’axe réel comme mesure de la polarisation. 


Les résultats obtenus répondent bien aux experiences faites en practique. 


* Vorgetragen auf der I] CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Im folgenden wird ein kurzer Auszug aus den Ergebnissen von Impedanzmessungen 
gegeben, die wir an gepressten Braunstein-Elektroden durchgefiihrt haben. Abb. 1 
zeigt einen Schnitt durch das Messgefiss. In einen zweiteiligen Behilter waren zwei 
elektrische Ableitungen aus paraffinierter Kunstkohle eingesetzt. Die eigentlichen 
Elektroden waren gepresste Tabletten aus Mischungen von Braunstein, Russ bzw. 
Grafit und festem Salmiak, die auf die Kohlestifte aufgepresst und durch Verschrau- 


Messingkappe 





Tablette 


Kohlestift 


Buchse aus 
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nststofft 


Messingkappe 


Ass. 1. Elektrodengefass fiir Impedanzmessungen an gepressten Pulver-Elektroden 
Die Schraubkappe fir die untere Elektrode ist nicht gezeichnet. 


bungen festgehalten wurden. Die Tabletten waren 0,8 bis | mm dick und enthielten 


jeweils 0,2 bis 0,4g Braunstein. Durch die verhaltnismassig geringe Dicke war 
sichergestellt, dass die gesamte Braunsteinmenge nahezu gleichmissig am Stromiiber- 


gang beteiligt war. Die Messung selbst erfolgte in der friiher beschriebenen Mess- 
briicke.2, Neben der ungleichmassigen Stromverteilung ist nach Abb. 2 der Uber- 
gangswiderstand zwischen der Kohleableitung und der gepressten Tablette eine 
Fehlerquelle. Wenn dieser im Kontaktspalt lokalisierte Widerstand zu gross wird, 
liberlagert sich dem gesuchten Vorgang eine st6rende Impedanz der Kohleableitung, 
die dann als unangreif bare Elektrode wirkt. In unserer Anordnung war der Kontakt- 
widerstand stets besser als 0,1 (2 und meist besser als 0,05 2. Damit blieb die St6rung 
durch die unangreifbare Elektrode innerhalb der Fehlergrenze von etwa 15°. 
Impedanzmessungen lassen sich besonders tbersichtlich® als sogenannte Orts- 
kurven in der Widerstandsebene darstellen. Diese Auswertmethode hat den Vorteil, 
dass man vielfach bereits qualitative Aussagen tiber den Mechanismus erhialt, ohne 
dass man die Doppelschichtkapazitat eliminieren muss. Man bekommt bei allen 
angreifbaren Elektroden geschlossene, d.h. auf der reellen R-Achse aufsitzende 
Kurven, deren beide Achsenabschnitte 
1. den vorgeschalteten, d.h. durch die endliche Leitfahigkeit der Lésung, der 
Elektrode sowie durch Kontakte und Zuleitungen zum Messgefass verursachten 
Widerstand R,, und 
den gesamten Hemmungswiderstand R, widergegeben. 
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ABB. 2. Vorgange an der Stromableitung. Neben die gesuchte Impedanz B der 
Pulverelektrode tritt die st6rende Impedanz A an der Oberflache der Ableitung, die 
als unangreifbare Elektrode wirkt. 


Der letztere ist auf Durchtrittswiderstand, Konzentrationspolarisation und sonstige 
Ursachen aufzuteilen. Die Ortskurven in der Widerstandsebene haben vielfach ganz 
charakteristische Formen: 

|. reine Durchtrittspolarisation, z.B. Deckschichten auf dem Zink, verursachen 
Halbkreise, deren Mittelpunkte auf der R-Achse liegen, 
reine Konzentrationspolarisation (nach Warburg) verursacht Viertelkreise, 
deren Mittelpunkte um R, unterhalb der R-Achse liegen. 

Einbaupolarisation nach Grahame? verursacht flache Ortskurven, die nicht als 
Kreisbégen darstellbar sind, und noch wesentlich unterhalb des Viertelkreises 
liegen. 

Die Einbaupolarisation nach Grahame besteht darin, dass Wasserstoff an der 
Oberfliche entladen wird, ins Innere der festen Phase diffundiert und dort einer 
weiteren Reaktion unterliegt. Aus Uberlegungen von Gerischer darf man den 
Analogieschluss ziehen, dass auch das Eindiffundieren von Protonen in ein Gitter 
mit nachfolgender Entladung und einer weiteren Reaktion zu flachen Ortskurven 
fiihrt. 

4. Vorgelagerte heterogene Reaktionen nach® dussern sich darin, dass die Orts- 
kurven bei niedrigen Frequenzen, d.h. rechts steiler auf die Achse zulaufen 
als bei hohen Frequenzen, 

5. Ortskurven von unangreifbaren Elektroden sind nach rechts, d.h. zu niedrigen 


Frequenzen hin offen. 
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Ass. 3. Ortskurve eines synthetischen «-Braunsteins. Die Kurve ist ein Kreisbogen 
um A. Lésung: 20% NH,Cl, 10% ZnCl, in Wasser, py 4,6-4,7. 


Wir haben insgesamt zehn verschiedene Braunsteine untersucht, von denen je 
zwei «- und /-Braunsteine waren. Einer war praktisch amorph, ein weiterer bestand 
aus einem Gemisch von /- und y-Braunstein, die restlichen vier waren y-Braunsteine. 
Als Leitmaterial wurden Acetylen-Russ sowie ein relativ groBschuppiger Grafit 
verwendet. Die Lésung bestand aus 20% Salmiak und 10% ZnCl, in Wasser, die 
mittels Salzsdure und Ammoniak im pH verandert wurde. Auch der Einfluss von 
Mn**-Ionen wurde untersucht. 

Die Abb. 3-6 zeigen die Ortskurven von vier Braunsteinen in der Widerstandsebene. 
Alle Kurven sind bei py, = 4,5 und bei Zusatz von etwa 12% Acetylen—Russ una etwa 
10% festem Salmiak aufgenommen worden. 

Ein synthetischer «-Braunstein zeigte nach Abb. 3 eine praktisch vollig kreis- 
férmige Ortskurve, deren niederfrequentes Ende jedoch stark extrapoliert werden 


| 
' 
| 
Ass. 4. Ortskurve eines natiirlichen, kaukasischen /-Braunsteins, sogenannte “‘flache 
Ortskurve” unterhalb des Viertelkreises um M’. Lésung wie in Abb. 3. 





_Halbkreis umM 
” 








App. 5. Ortskurve eines elektrolytisch hergestellten y-Braunsteins (P). Die Kurve 
besteht aus 3 Kreisbégen um A, B und C. Lésung wie in Abb. 3. 


musste. Die Ortskurve deutet bevorzugt auf Konzentrationspolarisation hin. Ihre 
relativ grosse Héhe wird durch den Einfluss der DS-Kapazitat hervorgerufen. 

Natiirliches kaukasisches /-MnQO, zeigte nach Abb. 4 besonders ausgepriagt die 
flache Ortskurve, die fiir eine Einbaupolarisation nach Grahame typisch ist. 


Ans. 6. Ortskurve eines chemisch hergestellten, schlecht kristallisierten 7-Braunsteins 
(F). Die Kurve besteht aus Kreisb6gen um A und B sowie aus einem nicht kreisf6rmigen 
Stiick. L6Osung wie in Abb. 3. 


Ein elektrolytisch hergestellter y-Braunstein zeigt nach Abbildung 5 eine ziemlich 
komplexe Ortskurve mit Besonderheiten. 
I. zwischen 1000 und 2000 Hz und 


II. zwischen 70 und 100 Hz. 
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Diese Besonderheiten kehren bei allen elektrolytisch hergestellten Braunsteinen 
wieder, die wir untersucht haben. Sie treten auch in anderen Lésungen auf, wobei 
allerdings die zugehdrigen Frequenzen leicht verandert sein kénnen. Insgesamt 
gesehen lassen sich die Ortskurven auch hier nur so deuten, dass in der Hauptsache 
Konzentrationspolarisation vorliegt; an anderen elektrolytischen Braunsteinen 


findet man den Hinweis auf eine vorgelagerte heterogene Reaktion. Sie tritt nur auf, 
wenn der Wassergehalt relativ niedrig ist, die Grenze diirfte bei 9 bis 10% Wasser, 
ermittelt bei 300°C, liegen. 

Abb. 6: Dieser chemisch hergestellte y-Braunstein, der sehr schlecht kristallisiert 
ist, zeigt bei etwa | kHz einen Knick in der Ortskurve, der jedoch nicht bei allen 
chemisch hergestellten y-Braunsteinen auftritt. Die Ortskurve verlauft ausserhalb 
des Viertelkreises und erlaubt es, einen Halbkreis einzupassen. Aus seiner Breite 
kann man entnehmen, dass etwa 45% der gesamten Hemmung auf einen Durch- 
trittswiderstand zuriickzufiihren sind, wahrend der Rest zum gréssten Teil auf 
Konzentrationspolarisation beruht. 


a 
90 





BET — Oberflache , 


Apps. 7. Gesamtbreite der Ortskurven verschiedener Braunsteine in Abhangigkeit von 


der BET-Oberflache. 


Bei /-Braunstein liegt ein anderer Hemmungsmechanismus vor, als bei «- und 
y-Braunsteinen. Wahrscheinlich handelt es sich bei f-MnO, um den Einbau von 
Protonen in das Pyrolusit-Gitter. Dagegen scheint bei den «- und y-Braunsteinen 
die Konzentrationspolarisation die Hemmung zu bestimmen. Gelegentlich findet 
man Hinweise darauf, dass eine heterogene Reaktion vorgeschaltet ist. Man kénnte 
sie als Anlagerung von Wasser zur Bildung von OH-Ionen deuten. Wenn diese 
Reaktion fehlt, handelt es sich stets um wasserreiche Braunsteine, die von vornherein 
geniigend OH-Ionen enthalten. 

Traigt man die gesamte Breite der Ortskurven in Abhangigkeit von der BET- 
Oberflache auf, so erhalt man nach Abb. 7 einen glatten Kurvenzug. Wir folgern 
daraus, dass die Ortskurven nur z.T. durch die Eigenschaften des Braunsteins, zum 
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anderen jedoch durch die Struktur der pordésen Elektrode geformt ist. Um zu einer 
quantitativen Auswertung zu gelangen, setzen wir voraus: 

|. Die Porenweite hat die gleiche Gréssenordnung wie die Korngrésse. 
BET-Oberflaiche und Korngrdésse sind reziprok zueinander. 

Die Struktur der gepressten Elektrode beeinflusst die Ortskurve, sobald die 
Wellenlainge der Konzentrationswelle die Porenweite iiberschreitet. 

Damit gelangt man zu einer fiir jede K6rnung spezifischen Grenzfrequenz, unter- 
halb deren die Ortskurve von der Porenstruktur der Elektrode und oberhalb deren 
die Ortskurve von spezifischen Eigenschaften des Braunsteins bestimmt wird. In 
Abb. 8 zeigen wir die auf | g Braunstein bezogene spezifische Breite der Ortskurve 


5 
+ 
4 








Potential gegen ges. Kalomel 


Ass. 8. Breite der Ortskurven verschiedener Braunsteine bis zur spezifischen Grenze- 
frequenz bezogen auf | g Braunstein in Abhangigkeit vom Potential des Braunsteins. 


zwischen der Grenzfrequenz und der hochfrequenten (linken) Einmiindung. Dieses 
Verfahren liefert einen einheitlichen Kurvenzug mit niedrigem Hemmungswiderstand 
fiir die aktiven Braunsteine. Die beiden «-Braunsteine liegen ziemlich hoch, was dem 
Verhalten in der Batterie entspricht. Die beiden /-Braunsteine fallen aus diesem 
Kurvenzug vollig heraus. Ihre niedrigen Hemmungswiderstande werden durch einen 
besonderen Effekt vorgetauscht, der nur bei niedrigsten Frequenzen auftritt. Wir 
werden dariiber spater berichten. Der mit B bezeichnete amorphe Braunstein kénnte 
seinen schwachen Reflexen nach ein schlecht kristallisierter Pyrolusit sein. 

Abb. 9 zeigt fiir einen elektrolytischen Braunstein die Abhangigkeit der Breite 
zwischen 4 kHz und der hochfrequenten Einmiindung vom p,-Wert. In der Nahe 
des Neutralpunktes wird ein Maximum durchlaufen. Der Einfluss von 0,5 Mol 
MnCl, pro Liter diirfte noch innerhalb der Messgenauigkeit liegen. Aus der Form 
der Ortskurven kann man schliessen, dass sich bei steigendem py-Wert die Hemmung 
durch Gittereinbau nach Grahame starker beteiligt, wahrend gleichzeitig die Konzen- 
trationspolarisation zuriicktritt. Man findet dabei einen ganz allmahlichen Ubergang. 
Bei py, = 3,5 geht bekanntlich die Reduktion Mn IV — Mn III in die Reduktion Mn 
IV -» Mn ILiiber. Dagegen zeigen die Ortskurven bei pH = 3,5 keine Besonderheiten. 

Abb. 10 zeigt schliesslich die gesamte Breite der Ortskurven eines elektrolytischen 
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Ass. 9. Breite der Ortskurven von elektrolytisch hergestelltem Braunstein (M) bis zur 
Frequenzgrenze von 4 kHz in verschiedenen Lésungen in Abhangigkeit vom pH der 
Loésung. 


Braunsteines bei pH = 4,6 in Abhangigkeit vom Kohlenstoffzusatz. Oberhalb von 
14°% Russ ergeben sich praktisch konstante Breiten. Dagegen sind diese niedrigen 
Werte selbst mit 50% Grafit noch nicht erreicht. Bei niedrigen Russzusatzen ebenso 
wie bei Zusatz von Grafit wird die Diffusion offenbar noch stirker behindert, als 
es durch die Korngrésse des Braunsteines ohnedies erfolgt. Ein Zusatz von mehr als 
14° Russ verbessert die Diffusion nicht mehr. 


Ate , 
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Ass. 10. Gesamtbreite der Ortskurven von elektrolytisch hergestellten Braunstein (P) 
mit variablem Kohlenstoffgehalt. Loésung: 20% NH,Cl, 10% ZnCl, in Wasser, 
pH 4,6. 


DISKUSSION 


H. WINKLER: 1. Zweifellos erscheint die Methode zur Untersuchung von Elektrodenvorgangen 
wertvoll. Es ist aber wiinschenswert, die Brauchbarkeit der Methode an bekannten und einfachen 
Elektrodenvorgiangen nachzupriifen. Ich schlage deshalb vor, z.B. HgO, PbO, und vielleicht auch 
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die Nickelhydroxydelektrode mit Hilfe dieser Methode zu untersuchen. Dabei sollten auch die 
verschiedenen Entladezustande einbezogen werden. 

J. EULer: Eine entsprechende Untersuchung an gepressten Pulverelektroden aus Quecksilberoxyd 
ist bereits durchgefiihrt worden und kommt in Kirze in den Abhandlungen der Braunschweiger 
wissenschaftlichen Gesellschaft zur Verdffentlichung. Dabei hat sich z.B. eine sehr interessante 
Parallele zwischen dem hohen Pressdruck und den Impedanzmessungen ergeben. Die Untersuchung 
von PbO, ist sehr schwer, weil die PbO,-Elektrode erfahrungsgemass stark dazu neigt, sich wahrend 
der Messung zu andern. Die Untersuchung von Nickelhydroxydelektroden steht fiir die nachste 
Zeit auf unserem Programm. Dazu sind aber noch Vorarbeiten notwendig, weil entladene Nickel- 
Hydroxydelektroden Stoffe enthalten kénnen, die besonders schlecht leiten (10° £2 cm). Ob sich die 
bei der Entladung vorliegenden nicht-stationaren Verhaltnisse zu Impedanzmessungen eignen, muss 
die Erfahrung lehren. Wir glauben, dass eine gewisse Ausweitung unserer Messungen in dieser 
Richtung mdglich ist, méchten aber vor allzu grossem Optimismus warnen, weil die Form der 
Ortskurve zum Teil durch die Porenstruktur der Elektrode bestimmt wird, die sich zweifellos wahrend 
der Entladung andert 

H. WINKLER: Meiner Ansicht nach lassen sich die bei der Entladung entstehenden Dichteander- 


ungen dadurch iiberbriicken, dass die Untersuchung der Elektrode bei konstantem Druck erfolgt, 


d.h. also, dass die Dichteanderung der Masse wahrend der Entladung bei der Untersuchung nicht 
mit eingeht. 
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UBER ADSORPTIONSPOTENTIALMESSUNGEN AN 
VERSCHIEDENEN BRAUNSTEINEN UND IHRE 
DEPOLARISATIONSFAHIGKEIT— 

I. MITTEILUNG* 


K. APPELT und M. ELBANOWSKI 
Centralne Laboratorium Akumulator6ém i Ogniw, Poznan, Polen 


Zusammenfassung—Zur Unterscheidung und Charakterisierung verschiedener natiirlicher und 
elektrolytischer Braunsteine, die in der Batterieindustrie Verwendung finden, wurde die Bestimmung 
der Adsorptionspotentiale von Pulverelektroden verwendet. Man stellte fest, dass solche potentio- 
metrische Messungen sehr deutlich zwei Braunsteingruppen (namlich Natur- und Kunstbraunsteine) 
unterscheiden und die Bestimmung jeder Sorte im Rahmen ihrer Gruppe erméglicht. 

Es wird auch die Aufmerksamkeit auf die Adsorptions- und Ionenaustauscher-Eigenschaften der 
Pulver gelenkt. 
Abstract—In order to distinguish and characterize various natural and electrolytic pyrolusites which 
find their application in the storage battery industry the determination of the adsorption potentials 
of powder electrodes was applied. It was established that such potentiometric measurements very 
significantly separate the samples into two groups of pyrolusites (namely the natural and the synthetic 
pyrolusites) and make possible the determination of each type within the limits of its group. 

Attention is called to the adsorption and ion-exchange properties of the powders 


Résumé—Afin de distinguer et de caractériser les différentes pyrolusites naturelles et synthétiques 
qui trouvent leur application dans l’industrie des batteries et accumulateurs on a fait usage de la 
détermination des potentiels d’adsorption d’électrodes 4 poudre. On a établi que de telles mesures 
potentiométriques séparent, de maniere entiérement significative, les échantillons en deux groupes de 
pyrolusites (pyrolusites naturelles et synthétiques) et rendent possible la détermination de chaque 
type dans le groupe auquel il appartient. 

On attire l’attention sur les propriétés d’adsorption et d’échange d’ions de ces poudres. 


IN WEITERFUHRUNG unserer Untersuchungen der fiir die Herstellung von Akkumulatoren 
und Batterien verwendeten Pulver haben wir die Potentiale von Braunsteinelektroden 
bestimmt. 

Einen grossen Einfluss auf die Depolarisationsfahigkeitdes Braunsteines tiben seine 
chemische Zusammensetzung, die Kristallstruktur des MnO, sowie etwaige Stérungen 
der Raumgitter und endlich—wiewir annehmen—die Adsorptionseigenschaften aus. 
Die Ermittlung des Zusammenhangs zwischen der Ah-Kapazitét der Braunstein- 
elektrode eines Léclanché-Elementes und den Oberflacheneigenschaften des Braun- 
steins selbst ist der Zweck unserer Arbeit. 

Es ist allgemein bekannt, dass die aus natirlichen und elektrolytischen Braunsteinen 
hergestellten Zellen Kapazitats-sowie EMK- Unterschiede aufweisen. Appelt und 
Purol! haben auch nachgewiesen, dass die von elektrolytischem Braunstein wahrend 


der Depolarometerentladung der Testzellen abgegebene Strommenge zweimal so 
gross ist wie im Falle des Naturbraunsteines. Selbstverstaéndlich wurde dabei darauf 
geachtet, dass die Bedingungen bei beiden Braunsteinproben dieselben waren, nament- 
lich beziiglich der Mischungs- und Elektrolytvorbereitung, sowie beziiglich der 


Entladungsweise. 
* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Der Naturbraunstein zeichnet sich durch eine sehr reiche chemische Zusammen- 
setzung aus. Neben dem iiberwiegenden MnO, treten darin in grossen Mengen, in 
Form der Oxyde bzw. Salze, Aluminium, Kalzium, Magnesium, Silizium und einige 
fiir die Zellen sehr schadliche Metalle wie Eisen, Kupfer, Blei und Nickel auf. 
(Tabelle 1) 


TABELLE 1. CHEMISCHE ZUSAMMENSETZRUNG DER UNTERSUCHTEN BRAUNSTEINE 





, Nat. oe 
Bestandteile El. | El. IV Nat. Jav. kaukas. 
marok. . 


MnO, (%) 94,8 87,50 84,28 86,5 
H.O (°%) 1,8 a3 au 38 2,25 0,1 
Fe gel. in HCl 

(°%) 0,036 0,0068 0,02 0,021 0,34 0,66 0,527 
Pb (%) 0,01 0,07 0,15 0,071 0,10 0,01 0,016 
Cu (°%) 0,001 0.005 0,047 0,01 0,0005 0.0206 0,028 
Mn in NH,Cl 

(“%) 0,006 0,002 0,03 0,0002 0,002 
Ni in NH,Cl 

(A) 
Ni Gesamt 

(A) 0.0005 0.0014 0,0019 0.0086 0,11 
SiO. (°%) 0.15 4,19 6.0 
pH 5,1 6.8 6.5 6.8 8.5 7,1 





Der auf elektrolytischem Wege aus dem Manganerz erhaltene Braunstein besitzt 
weniger Beimengungen als der Naturbraunstein. Der Naturbraunstein kommt 
b-Modifikation des Braunsteins, Pyrolusit genannt,* vor. 
Der elektrolytische Braunstein enthalt dagegen® eine y-Modifikation, die ihrem Typ 
nach dem Ramsdelit nahe steht. Diese Braunsteinart—im Gegensatz zum Naturbraun- 


vorwiegend in Form der 


stein—besitzt ein Kristallgitter, des deutlich gest6rt ist. Dieser Unterschied ist eben 
der Hauptgrund der besseren Depolarisationsfahigkeit des elektrolytischen Braun- 
steines. 

Von Bedeutung sind die Adsorptionseigenschaften der Braunsteine. Sie wurden 
zum ersten Mal von Blumenthal? festgestellt, der lonen aus der Lésung an MnO, 
adsorbierte. In unserem Laboratorium hat Downarowicz® quantitativ die Adsorption 
an MnO, von Antimon- Zinn- Wismut- und Thalliumionen (aus der Lésung) untersucht. 
Die jeweilige Konzentration der lonen inder Lésung war kleiner als 0,1 Prozent bezogen 
auf den Mangangehalt in MnO,. Bei Untersuchung der Bleiadsorption aus einer 
Bleinitrat-Lésung [Pb(NO,).] wurde gefunden, dass der Gehalt des durch den MnO,- 
Niederschlag gebundenen Bleisden Mangangehalt dieses Niederschlages im Gewichts- 
verhaltnis Mn:Pb 1:1,2 ubertraf. Zur Beseitigung dieses festgebundenen Bleis ist 
es notwendig, eine gegeniiber den Bleiverbindungen sehr reaktionsfahige Lésung 
(Ammoniumazetat, Ammoniumtartrat) zu verwenden. Wir haben festgestellt, dass 
dieser MnO,-Niederschlag, welcher ungew6hnliche Adsorptionseigenschaften zeigt, 
eine y-Modifikation darstellt. Ausserdem wurde festgestellt, dass solche natiirliche 
Braunsteinerze, wenn sie verdiinnten Lésungen der oben erwahnten lonen, wie Sb, 
Sn, Tl, Bi, zugegeben werden, hervorragende Adsorptionseigenschaften aufweisen, 
ungeachtet dessen, dass hier das MnQ, in keinem reaktiven Medium—wie es bei der 
Blumenthalreaktion der Fall ist—hergestellt wurde. 
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Es ist auch bekannt, das beim elektrolytischen Braunstein die daran adsorbierten 
Fremdstoffe, auch bei intensiver Auswaschung, nur sehr schwer entfernt werden 
kénnen. In letzterer Zeit hat Kozawa® die lonenaustausch-Eigenschaften des MnO, 
gegeniiber Zinkionen untersucht. Diese Eigenschaften sind bei elektrolytischen 
Braunsteinen ausgepragter als bei Naturerzen. Dieser Umstand steht zweifellos mit 
der Kristallstruktur und den Adsorptionseigenschaften in Zusammenhang. 


EXPERIMENTELLER TEIL 


Zum ersten Male wurde hier die Methode der Messung von Pulverelektroden- 


Potentialen zur Unterscheidung der Braunsteinsorten angewandt.’ Es werden dabei 
die Potentiale von Pulverelektroden gegen eine Bezugselektrode, meist gegen die 
gesdttigte Kalomelelektrode gemessen. 

Das zu prifende Pulver, die Braunsteinprobe, wurde in eine mit einer Offnung fiir 


den freien Elektrolytzutritt versehene Glasampulle gebracht. Als Elektrolyt diente 
eine wasserige 0,5-molare Kaliumchloridlésung. Die stromabfiihrende Elektrode war 
eine in die untersuchte Substanz eingetauchte Platinelektrode. Des Messystem be- 
stand aus einem solchen Halbelement und der gesattigten Kalomelelektrode. Die 
Ablesegenauigkeit betrug bis zu 5 mV. 

Es wurden drei Sorten von Naturbraunsteinen gepriift—die marokanische, die 
kaukasische und die javanische—sowie 4 Sorten von elektrolytischen Braunsteinen 
verschiedener Herkunft (bezeichnet mit Ziffern I, II, I1] und IV). 

Es wurde auch der Einfluss der Braunsteinkorngrosse auf das Potential untersucht. 
Die mit dem Buchstaben “‘a”’ bezeichnete Fraktion bestand aus den durch ein Sieb mit 
0,06 mm Maschenweite durchgehenden K6rnern; die zweite mit “*b” bezeichnete 
Fraktion bildeten die auf dem 0,06 mm Sieb bleibenden und durch einen Sieb mit 
0,1 mm Maschen durchgehenden K6rner; die dritte Fraktion bildeten die auf dem 
0,1 mm Sieb bleibenden K6rner. In manchen Fallen, wenn die Kérner noch groésser 
waren, hatten wir noch eine vierte, die “d’’-Fraktion zur Verfiigung, die aus K6rnern 
bestand, welche auf dem 0,175 mm Sieb blieben. Es wurde auch praparativ, durch 
Résten von Mangan-nitrat [Mn(NOs),], reine #-Modifikation des MnO, gewonnen, 
deren Potentiale wir ebenfalls gemessen haben. Dadurch erhielten wir die Méglich- 
keit die Ergebnisse der Potentialmessungen dieser reinen MnO,-Modifikation mit 
entsprechenden Resultaten bei Naturbraunstein, der bekanntlich sehr betrachtliche 
Mengen von /-MnO, enhalt, zu vergleichen. Mit den zu untersuchenden Braun- 
steinen wurden Priifzellen hergestellt und mit dem Depolarometer entladen. 


DISKUSSION DER ERGEBNISSE 

Die Resultate der Potentialbestimmung der Braunstein-Pulverelektroden waren gut 
reproduzierbar. Die einzelnen in der Tabelle 2 wiedergegebenen Ergebnisse sind die 
Mittelwerte von 12 Messungen fiir jede Probe. Die durchschnittliche Streuung der 
Potentialwerte hielt sich fiir beide Braunsteinarten innerhalb +20 mV. Ungew6éhnlich 
grosse Streuung zeigte die “a’’-Fraktion des Naturbraunsteins aus Java, namlich von 
360 bis 80 mV. Die beiden hauptsachlichen Braunsteinarten besitzen deutlich verschie- 
dene Potentialbereiche, die beim elektolytischen Braunstein zwischen 565 and 660 mV 
und beim Naturbraunstein zwischen 370 und 435 mV liegen. Ausserdem lassen 
sich alle obenerwahnten Sorten der beiden besprochenen Braunsteinarten gut 
erkennen. 
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TABELLE 2. POTENTIALWERTE VERSCHIEDENER BRAUNSTEINI 





Potentialwerte (mV) Depol. 
Vermégen des 
Ausgangspulver unfraktioniert Versuchselementes 
nach 0 Min nach 1 Std _— nach 24 Std (Ah/1 g MnO,) 


S 


Braunsteinart 


Natiir. kaukasischer Braunstein 3! 425 420 0,061 
Natiir. marokanischer Braunstein 370 360 0,055 
Natiir. javanischer Braunstein 370 310 0,060 
Elektrolytischer 

Braunstein I (holl.) 640 620 0,128 
Elektrolytischer 

Braunstein II (deutsch.) 565 560 510 0,113 
Elektrolytischer 

Braunstein III (japan.) 660 660 630 0,108 
Elektrolytischer 

Braunstein IV (engl.) 630 620 540 0,147 
}~Modifik des MnO, aus 

Mn(NO),)., ohne 

Waschen mit H,O 
}~Modifik des MnO, aus 

Mn(NO),). mit H,O 

gewaschen 350 380 400 





TABELLE 3. POTENTIALWERTE VERSCHIEDENER BRAUNSTEINE IN ABHANGIGKEIT 
VON DER KORNGROSSI 





Braunsteinart Potential (mV) 


Fraktion 
(b) (c) 


nach 0 Min 


Natiir. kaukasischer Braunstein 485 490 485 
Natiir. marokanischer Braunstein 320 360 
Natiir. javanischer Braunstein 360 zu 80 

Elektrolytischer Braunstein I (holl.) 685 705 
Elektrolytischer Braunstein II (deutsch.) 560 

Elektrolytischer Braunstein III (japan.) 650 

Elektrolytischer Braunstein IV (engl.) 620 





Korngrosse (a) 0,06 mm 
Korngrdésse (b) 0,06 aber 0,1 mm 
Korngrdosse (c) 0,1 mm 

Korngrosse (d) 0,175 mm 


Einzelne, 10 Min. nach Einbringen der Priifproben in die Lésung gemessene 
Potentialwerte verandern sich nicht wesentlich im Laufe einer Stunde. Das Potential 
des javanischen Braunsteines vermindert sich jedoch allmahlich immer mehr im 
Laufe von 24 Stunden. Besonders grosse Potentialanderungen nach Verlauf eines 


vollen Tages weisen die elektrolytischen Braunsteine Nr. Il und IV, sowie der javanische 


Naturbraunstein auf. Diese zeitlichen Potentialanderungen weisen auf chemische 
Reaktionen hin, die sich an der Oberflache des Pulvers zwischen den Elektrolytionen 
und dem MnO, abspielen. 
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Es drangt sich hier die Annahme auf, dass Praparate, bei denen grosse zeitliche 
Potentialanderungen festgestellt wurden, auch die Selbstentladung der Handelsele- 
mente hervorrufen. 

Die Messungen der Potentiale aller Braunsteinfraktionen lassen keinen deutlichen 
Einfluss der Korngrésse auf das Potential erkennen. Man kann bloss eine gewisse 
Anstiegtendenz feststellen im Falle der grobkérnigen Braunsteinfraktionen beim 
marokanischen sowie bei den Sorten I und II des elektrolytischen Braunsteins. Diese 
Form und der abweichende Verlauf der Potentialkurve kann mit den mechanischen 
Eigenschaften und mit einer ungleichmdssigen Zusammensetzung der betreffenden 
Substanz zusammenhangen, was schon friher bei Aktivkohle von Tomassi® festge- 
stellt wurde. 

Zur genaueren Charakterisierung der Braunsteine sind in Tabelle 2 auch die Entla- 
dungswerte der Versuchszellen umgerechnet auf 1 g MnO, angegeben worden. Die 
Amperestunden-Kapazitéten der Elemente lassen sich in zwei Gruppen einteilen: die 
erste umfasst die Naturbraunsteine und hat eine kleinere Kapazitat (55-61 mAh), die 
zweite besteht aus den elektrolytischen Braunsteinen und besitzt eine gréssere Kapazi- 
tat (108-147 mAh). Wie schon vorher gezeigt wurde, lassen sich die Potentiale der 
Pulverelektroden ebenfalls in zwei Gruppen einteilen, welche den beiden erwahnten 
Braunsteinarten (natiirlichen und elektrolytischen) entsprechen. Die Potentialunter- 
schiede, welche wir bei den Pulverelektroden beobachtet haben, die mit den verschie- 
denen von uns gepriften Braunsteinen hergestellt wurden, schreiben wir den verschie- 
denen Adsorptionseigenschaften dieser Braunsteine zu. Diese Annahme stiitzt sich 
namentlich auf die Arbeiten von Tomassi® iiber die potentiometrische Bestimmung der 
Adsorptionsisotherme fiir Aktivkohle. Bei der Untersuchung der Pulverelektroden, 
bei denen Aktivkohle mit einer Cl lonenlésung in Beriihung war, stellte Tomassi eine 
Abhangigkeit des Potentials von der lonenkonzentration der Lésung und somit auch 
von der adsorbierten lonenmenge fest. Demnach wird also das Potential der Pul- 
verelektrode aus Aktivkohle durch die Adsorptionseigenschaften dieser Kohle 
bestimmt. Anderseits, wie schon am Anfang betont wurde, weisen die elektrolytischen 
sowie die natiirlichen Braunsteine ein lonenaustauschvermégen auf, was bei Betrach- 
tungen der Reaktion im Léclanché-Element, u.E. nicht vernachlassigt werden kann. 
Wir médchten auch noch unterstreichen, dass zwischen der Pulverelektrode vom 
Tomassi-Typ und der Braunsteinelektrode im Léclanché-Element kein wesentlicher 
Unterschied besteht. Ahnlich, wie dies bei den Pulverelektroden der Fall ist, erreicht 
die Braunsteinelektrode des Leclanché-Elementes beim Arbeiten des Elements keinen 
Gleichgewichtszustand, was Cahoon et a/.* und Kozawa”™ bestatigt haben. 

Wir hoffen, dass unsere kiinftigen Experimente zur Untersuchung des Einflusses 
von Adsorptionserscheinungen auf die Pulver—Braunsteinelektrode mehr Licht auf 


dieses Problem werfen werden. 


Anerkennung—Die Entladungswerte der Versuchszellen sind experimentellen Arbeiten von E. 
Forecki entnommen, wahrend die réntgenographische Untersuchung einzelner Praparate von A 
Janko im hiesigen Laboratorium durchgefiihrt wurde. 


LITERATUR 
<. APPELT und H. Purot, Electrochem. Acta 1, 326 (1959). 
. DeLAno, Industr. Engng. Chem. 42, 523 (1950). 
LEMSER, Ber. Dtsch. Chem. Ges. 72 B, 1879 (1939). 





K. ApPPELT und M. ELBANOWSKI 


Chem. 74, 33 (1928). 
nalit 4. 445 (1959) 
Soc. 106, 552 (1959), 


Chem. 36, 500 (1957) 


Chem. 38, 285 (1959): und Privatmitteilung 
JOHNSON and M. P. Korver, J. Electrochem. Soc. 105, 296 (1958), 
em. Soc. 106, 79 (1959) 





Electrochimica Acta, 1960, Vol. 3, f to 3. Pergamon Press Ltd. Printed in Northern Ireland 


UBER DEN EINFLUSS DER KRISTALLGITTERSTORUNGEN 
VON BLEIPULVER AUF DESSEN SCHWEFELSAURE- 
AUFNAHMEFAHIGKEIT* 


K. APPELT, M. ELBANOWSKI UND A. JANKO 


Centralne Laboratorium Akumulator6m i Ogniw, Poznan, Polen 


Zusammenfassung—Es wurde festgestellt, dass die Schwefelsduremenge, welche beim Binden der aus 
Bleipulver und Bleioxyd hergestellten Paste verbraucht wird, von Gitterst6rungen abhingig ist. 
Beim Produktionspulver, welches tetragonales Bleioxyd, sowie metallisches Blei mit gestOrtem 
Kristallgitter enthalt, vermindert sich nach dem Erwarmen in einer Inertgas-Atmosphire die 
Schwefelsaure-Aufnahmefahigkeit von 16,6 auf 13,0 g H,SO,/100 g Pulver Demgegeniiber erhéht das 
gut ausgebildete Tetragonale-Bleioxyd beim Verreiben seine Aufnahmefahigkeit von 9,2 auf 18 g 


H.SO,/100 g Pulver, wobei es nach Zerreibung ein gest6rtes Kristallgitter aufweist 


Abstract—lIt is established that the quantity of sulphuric acid which is needed for the intimate mixing 
of lead powder and lead oxide is independent of lattice defects. With technical powders which contain 
tetragonal lead oxide as well as metallic lead with a disturbed crystal lattice, heating in an inert gas 
atmosphere reduces the sulphuric acid uptake from 16-6 to 13-0 g H,SO, per 100 g of powder. By 
contrast,a well formed tetragonal lead oxide submitted to thorough grinding increases its uptake from 


92to 18g 


~ 


H,SO, per 100 g of powder and, after trituration, exhibits a disturbed crystal lattice 


Résumé—On établit que la quantite d’acide sulfurique requise pour le mélange intime de poudre de 
plomb et d’oxyde de plomb est indépendante des défauts de réseau. Avec les poudres utilisées dans 
la technique, lesquelles contiennent de l’oxyde de plomb tétragonal ainsi que du plomb métallique 
avec réseau cristallin perturbé, le chauffage en atmosphere de gaz inerte réduit la quantité d’acide 
absorbé de 16.6 a 13.0 g. de H,SO, par 100 g. de poudre. Au contraire, un oxyde de plomb tetragonal 
bien formé et soumis 4 un broyage intense augmente son absorption d’acide de 9.2 a 18 g. de H,SO, 


par 100 g. de poudre et, apres trituration, révéle un réseau cristallin perturbé 


UNSERE erste Arbeit’ ging von der Annahme aus, dass ein Einfluss der Kristallgitter- 
stérung des tetragonalen Bleioxydes und metallischen Bleis auf die Ausbildung von 
niedrigen Potentialwerten bei den aus diesen Substanzen vorbereiteten Pulverelektro- 
den vorliegt. Bei weiteren Forschungsarbeiten wurde die grosse Bedeutung der 
Kristallgitterst6rungen im Bleipulver festgestellt, welche fiir den Grad dessen Binde- 
vermégens mittels Schwefelsaure in der aktiven Akkumulatorenmasse von erheblicher? 
Bedeutung sind. 
EXPERIMENTELLER TEII 
Um den Bildungsprozess des Bleipulvers in einer Kugelmihle zu untersuchen, 
wurde ein spektralreines Bleistabchen einer Oberflachenbehandlung bei Luftzutritt 
unterworfen, und zwar durch Verreiben: 
1. im AchatmOrser bei 20°C. 
2. im Eisenmorser bei 160°C. 
Das spektralreine Blei wurde in unserem Laboraborium nach der Zonenschmelz- 
Methode erhalten.” 
Im zweiten Falle ging es darum, Arbeitsbedingungen ahnlich denen in der 


Bleipulver-Betriebsmihle zu schaffen. Beim technischen Pulver ist das Kristallgitter 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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der beiden Bestandteile—des tetragonalen Bleioxydes und des metallischen Bleis— 
gestort. 

Im Laufe der Versuche wurde das Potential des Bleistéabchens gemessen und die 
auf seiner Oberflaiche auftretenden Strukturanderungen wurden mit Hilfe einer 
Kammer vom Bragg-Brentano-Typ réntgenographisch untersucht. 

Bei der MOrserverreibung des Bleistabchens sonderte sich aus dessen Oberflache 
eine geringe Pulvermenge ab, die wir ebenfalls réntgenographisch analysierten. 

Unabhangig davon wurden Versuche durchgefiihrt, bei denen das Produktions- 
bleipulver in einer Inertgasatmosphare (CO,) erwarmt wurde mit nachtraglicher 
Messung des Pulverelektroden-Potentials® und der Schwefelsdure-Aufnahmefahigkeit*4 
sowie réntgenographischer Bestimmung der Kristallphasen-Zusammensetzung und 
der Gitterausbildung. Wir hatten uns die Aufgabe gestellt, die wahrend des Herstellungs- 


prozesses in der Betriebsmiihle entstandenen Stérungen des Bleioxyd- und Bleigitters 


zu beseitigen und damit einen normalen Kristallgitterbau beider Bestandteile zu 
erzielen. Aus dem Produktionsbleioxyd wurde auf thermischem Wege ein Praparat 
des tetragonalen Bleioxydes von gut ausgebildetem Kristallgitter gewonnen und das 
betreffende Praparat wurde nachher einer Kaltbearbeitung durch Verreibung im 
Achatmérser—ahnlich wie in einer friiheren Arbeit'—unterworfen. Inzwischen 
wurden Pulverproben entnommen, um die Schwefelsdure-Aufnahmefahigkeit des 
Bleipulvers sowie das Potential der Pulverelektroden zu bestimmen und die fort- 
schreitende Raumgitterst6rung verschiedener Bleioxydproben réntgenographisch zu 


beobachten. 


Die Schwefelsdure-Aufnahmefahigkeit des Bleipulvers wurde folgendermassen bestimmt :* 

rrockene Erlenmeyerkolben von 300 ml Inhalt wurden mit je 100 ml Schwefelsaure gefillt und 
darauf je 40g Pulvereinwaagen hinzugefiigt; der Kolbeninhalt wurde darauf intensiv wahrend 
4,5 Min. geschiittelt. Nach Abstellen der Kolben wahrend einer halben Minute filtrierten wir die 
Lésungen. Aus den Filtraten wurden Portionen von je 10 ml abpippetiert, die etwas verdiinnt und 
nachher mit | n Natronlauge titriert wurden. 

Parallel dazu wurden zwei Proben, je 10 ml, der fiir die Bestimmungen verwendeten Schwefelsaure 
titriert 

Die Berechnung der H,SO,-Aufnahmefahigkeit des Pulvers erfolgte nach der Beziehung: 
cn0,04904-100 


(a ») 


g H,SO,/100 g Pulver. 


dm 
Es bedeuten: 
H,SO,-Aufnahmefahigkeit des Pulvers 
Anzahl-ml der fiir das Titrieren derselben Menge Schwefelsaure d = 1,15 verbrauchten Lauge 
Anzahl-ml fiir das Titrieren derselben Filtratmenge verbrauchten Lauge 
Anzahl-ml der der Reaktion mit Bleipulver unterworfenen Schwefelsaure 
Anzahl-ml des zum Titrieren entnommenen Filtrats 
n Normalitat der fiir das Titrieren verwendeten Lauge 
m Pulvereinwaage 
0,04904 Anzahl-g H,SO,, welche einem ml der 1 n Lauge entsprechen. 
Falls: 
c 100 ml 
d 10 ml 
m 40 g 


vereinfacht sich obige Formel zu: 
A (a 5) n 1,226 


* bzw. des Grades der Bleipulverbindung mittels der Schwefelsaure. 
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DISKUSSION DER ERGEBNISSE 
Die Oberflachendeformation des Raumgitters der Metallblei-Kristallite, die eine 
Folge der Verreibung in der Miihle ist, hat einen Einfluss auf den Bildungsprozess des 
stark oxydierten Bleipulvers. Hier liegt die Ursache des Auftretens des hohen Poten- 
tials, sowohl im Falle des Bleistébchens (vor dem Verreiben -545 mV, nach dem 
Verreiben -680 mV, Tabelle 1), wie auch bei dem Bleipulver, das in der Mihle entstand 


TABELLE 1. 





Potential 


»robe » he » 
Probe (mV) R6ntgenographische Auswertung 


Metallblei unverrieben 545 gut ausgebildet 
Metallblei unverrieben, gerdstet bei 150°C in 
O,-Atmosphare 490 gut ausgebildet 
Metallblei unverrieben, geschabt unter Alkohol 500 gut ausgebildet 
Metallblei verrieben (Zirkular) im Achatmorser 680 stark deformiert 
Metallblei verrieben (Zirkular) im Eisenm6rser 
bei 160°C in O,-Atmosphare 610 stark deformiert 
Metallblei verrieben (Zirkul.) im Eisenm6rser 
bei 160°C in O,-Atmosphare dann wahrend 
48 Std. gealtert bei 100°C deutliche Metallblei-Dublette 
Schwarzpulver aus dem Spektralblei-Stabchen, Metallblei deformiert 
kaltverrieben im AchatmO6rser . PbO (kleine Menge) deformiert 





TABELLE 2. 





: — ‘ Potential (mV) 
: Aufnahmefahigkeit PbO Rontgenogr. 
Probe (g H,SO,/100 g nach nach 


© (%) 
Pulv.) 1 Std. | 24 Std. 


Auswertung 
Pulver-Ausgangsprodukt 16,6 62,5 650 720 Raumgitterst6rung 
Pbmet, und PbOtetr. 
deformiert. 
Produktionspulver geréstet 3, a 345 Deutliche Dubletten 
in CO,-Atmosphare bei des Pb et und 
180°C PbOtetr. 
Produktionspulver geréstet 3 5 Deutliche Dubletten 
in CO,-Atmosphire bei des Pbmet und 
200°C PbOtetr. 





und ein gestértes Raumgitter beider Bestandteile aufwies (Tabelle 2). Das durch 
Verreiben des Bleistabchens gewonnene Pulver besitzt ebenfalls das gestérte tetra- 
gonale Bleioxyd, sowie metallisches Blei, das heisst beide Bestandteile des aus der 
Miihle stammenden Bleipulvers (Tabelle 1). 

Das Auftreten von verschieden starken Gitterst6rungen des Bleioxydes und metallis- 
chen Bleies im Bleipulver hat uns zur Annahme gefiihrt, dass die Schwefelsadure- 
Aufnahmefahigkeit vom Stérungsgrad der Kristallgitter beider Bestandteile des 
Pulvers abhangig ist. 
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Durch Erwarmen des Produktionspulvers mit gestértem Raumgitter in 
einer inerten Gas-Atmosphare wurde ein regelmassig ausgebildetes Pulver erhalten, 
das eine gegeniiber dem Ausgangspulver unveranderte Phasenzusammensetzung 
hatte. Die Schwefelsdure-Aufnahmefahigkeit verringert sich dabei betrachtlich, 
nimlich von 16,6 g H,SO, auf 13,0 g H,SO,/100 g Pulver—und die Potentiale der 
Pulverelektroden nahmen eine Stunde nach Beginn der Messung von —700 mV auf 

165 mV ab. Wie aus der Auswertung der R6ntgenogramme hervorgeht, fand kein 
Wachstum der Kristallite statt, dem man eine so grosse Verminderung der 
Schwefelséure-Aufnahmefahigkeit zuschreiben kénnte. 


TABELLE 3. 





Potential 
Aufnahmefahigkeit (mV) 
Probe (g H,SO,/100 g 
Pulv.) 


ROntgenogr. 
nach nach Auswertung 
1 Std. 24 Std. 


Tetragonales PbO, Ausgangsmaterial we 195 175 Gut ausgebildetes 
PbOtetr 

retragonales PbO, verrieben 15° 

Tetragonales PbO, verrieben 30° 

retragonales PbO, verrieben 40° 8 Gitterst6rung des 
tetr. PbO; AIll- 
mahliches Ver- 
schwinden der 
Dublette 

Tetragonales PbO, verrieben 60° 

Tetragonales PbO, verrieben 120° 

retragonales PbO, verrieben 140° 

etragonales PbO, verrieben 200° 


Tetragonales PbO, verrieben 260° 





Unsere Versuche beweisen, dass die Gitterst6rung, sowohl im Falle des Bleies 


als Ausgangsmaterial, wie auch in demjenigen des Bleioxydes, schon am Anfang des 
Mahlprozesses auftritt. Dadurch bestatigt sich unsere friihere Annahme, namlich, dass 
die Bleigitterst6rung den Reaktionsverlauf der Bleioxydation in einer Miihle deutlich 


beeinflusst. Die Bleikristalle mit gest6rtem Raumgitter weisen ein grdsseres Bindever- 
mégen gegeniiber dem Sauerstoff auf. 

Eine ahnliche Vergrésserung der katalytischen Aktivitét hat Krause an rissigen 
Palladium- und Platinblechen, bei der Untersuchung der Oxydation von Ameisen- 
siure durch Wasserstoffsuperoxyd beobachtet.® 

Anderseits wurde eine Probe des tetragonalen Bleioxyds mit gut ausgebildetem 
Kristallgitter der Kaltverreibung unterworfen. Die Schwefelsdure-Aufnahmefahigkeit 
vergrésserte sich systematisch im Laufe der Verreibung im M@Orser. Sie stieg von 9,2 g 
H,SO,/100 g Pulver, auf 13,8/100 g (nach 60 Min), und schliesseich auf 18,4 g H,SO, 
100 g Pulver—nach 260 Minuten Verreibung (Tabelle 3). 

Es wurde auch eine bedeutende Potentialanderung—von anfanglich 175 mV 
bis ca. —480 mV nach 140 Min. Verreibung—beobachtet und die R6ntgenanalyse 
zeigte ebenfalls eine Kristallgitterst6rung bei den verriebenen Praparaten. 

Wie also aus den obigen Ergebnissen deutlich hervorgeht, tiben die bei den 
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Mihlenpulvern auftretenden Gitterstérungen ihrer Bestandteile—des tetragonalen 
Bleioxyds und des metallischen Bleis—einen unmittelbaren Einfluss auf die Eigen- 
schaften des Akkumulatorenpulvers aus. Es stellt sich dabei die interessante Aufgabe, 


diesen Einfluss des Stérungsgrades des Pulvergitters auf die Eigenschaften aktiver 
Akkumulatoren-Massen genauer zu untersuchen. Ausserdem bleibt noch die Frage 
der Bestimmung des Stérungsgrades der Kristallgitter der Kristallite zu l6sen, sowie die 
Brauchbarkeit einzelner Methoden hinsichtlich der Genauigkeit ihrer Resultate zu 
bewerten. 
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WEITERE ENTWICKLUNG DER KONSTRUKTION UND 
THEORIE EINES ELEKTRISCHEN INDIKATORS 
FREMDER VERUNREINIGUNGEN IN GASEN* 


B. KAMIENSKI 
Laboratorium fiir Physikalische Chemie der Oberflachenerscheinungen 
Polnische Akademie der Wissenschaften, Krakow, Polen 


Zusammenfassung—Das Adsorptionsmikroelement bestehend aus einem in Glas eingeschmolzenen 
und an seinem Ende mit Silicagel bedeckten Draht (meistens Pt oder Sb), hat grosses Interesse 
gefunden. In der vorliegenden Arbeit wurde es wesentlich vereinfacht, indem es zu einer differentiellen 
Vorrichtung entwickelt wurde. Zwei Elektroden der beschriebenen Art wurden zu einem Element 
kombiniert, in dem das diffundierende Gas schneller zu der einen als zu der anderen Elektrode 
gelangt. Die Theorie der Vorrichtung und die mit ihr erhaltenen Ergebnisse werden naher besprochen. 


Abstract—The adsorption microelement consisting of a suitable wire, in most cases platinum or 
antimony, melted into a glass rod and covered by a thin film of silica gel at the end, has been improved. 
Two such elements are combined in such a way that contamination in the air diffuses much more easily 


to one than to the other. The theory and experimental results of the behaviour of the simplified 


device are given in detail. 


Résumé—Le micro-élément a adsorption consistant en un fil (generalement de platine ou d’antimoine) 
fondu dans une baguette de verre et couvert a son extrémité d’un film de silicagel a rencontré un 
grand intérét. Dans le présent travail il a eté appréciablement simplifié du fait qu’ on en a développé 
un appareil différentiel. Deux électrodes du type préalablement décrit sont combinées en un elément 
dans lequel la diffusion du gaz vers une des électrodes est plus rapide que vers l’autre. La théorie de 
cet appareillage et les résultats expérimentaux obtenus sont discutés en deétail. 


Dit Mikroelektrode, welche unter anderen in dieser Zeitschrift beschrieben wurde!, 
ist sehr empfindlich gegen Veranderungen der Zusammensetzung von Gasen, so dass 
es zweckmiassig erschien, die Konstruktion weiter zu entwickeln und womdglich zu 
vereinfachen. Es ist némlich manchmal umstandlich, die Mikroelektrode mit einer 
Kalomelelektrode als Bezugselektrode zu verbinden, wie es bisher getan wurde. Es 
schien médglich, die Kalomelelektrode tberhaupt auszuschalten und statt einer 
Elektrode zwei gleiche Mikroelektroden zu verwenden, jedoch so, dass die ein- 
wirkenden Gase zuerst zu der einen, dann zur anderen gelangen. 

Die folgende Konstruktion wurde unter anderen praktisch ausgefiihrt. Zwei 
Platindrahte (Fig. 1) 1 und 2 wurden in einen Glastropfen eingeschmolzen, so dass 
ihre Entfernung ca. | mm betrug. Die abgeschliffene Flache wurde mit Silicasol 
benetzt und nach der Eintrocknung wurde der Querschnitt der einen Elektrode 
mit einem Glimmerplattchen bedeckt. 

Nun diffundieren die Gase durch die Silicagelschicht zur ersten Elektrode ziemlich 
schnell, da die Dicke der Schicht ungefahr der freien Weglange der Gasmolekeln 
entspricht. Die Gase gelangen jedoch durch das Hindernis an die andere Elektrode 
spiater, so dass eine Potentialdifferenz zwischen beiden entsteht, welche nach und nach 
wieder abklingt. Die Konstruktion der Elektroden wirkt also wie eine automatisch 
differenzierende Einrichtung. 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Pt Pt, 


Asp. 1. 


Vom rechnerischen Standpunkte lasst sich die Theorie auf folgende Weise erértern: 
Beschreiben wir die Anderung der Gaskonzentration (c) mit der Zeit (¢) mit Hilfe 
einer einfachen Funktion c = g(t) = a — bt, wo a die Anfangskonzentration ist 
(z.B. Sauerstoff in der Luft) und 6 die Konzentrationsverminderung innerhalb einer 
Sekunde, so kann man sich den Verlauf des Diffusionsprozesses auf folgende Weise 
vorstellen. Bezeichnen wir noch mit x die Dicke der Silicaschicht, so ist die an der 
Elektrode herrschende Konzentration 

c’ P(x, t). 


Wir schreiben D fiir eine naiher unbekannte Funktion der Diffusionskonstante, 
so dass Weber’s Differentialgleichung? 
Oc , Orc 


— ) 
7°" 2 


gilt; ferner nehmen wir als experimentelle, den Tatsachen angepasste Bedingungen an 
c’=0 wenn x>0O und ¢=0, 
zugleich 
g(t) =a—bt, wenn x=0,t>0. 
Mit z bezeichnen wir eine beliebige Hilfsvariable und schreiben m = x/2D: 
dann kénnen wir als eine den experimentellen Bedingungen geniigende Lésung der 
Differentialgleichung die folgende betrachten: 


= ss | a — at — =) exp (—z?) dz. 


\ 7 JmivVt 





B. KAMIENSKI 
Der Kiirze halber bedienen wir uns der Bezeichnung 


dz exp (—z*) = y(0) 


und wir erhalten nach entsprechender Berechnung 
— 2mby/t r 
z2in-D )y(t) - — exp (—71"/T) 
\ 77 


| dy(t) 


logs, ! ht Iin*h) tah y(t)b 


m . 
; exp (—7n"/t). 
ie |} 


gestaltet sich diese Beziehung einfacher, 


d logy, « I {| am 
S10 > 
: logy, exp — exp (—m-/t) — by(t);- 
‘ \ty [7 


0 


wo ubrigens 


exp ( z*) dz. 


Nimmt man nun fiir a, b, t, x und D gewisse Werte an, so lasst sich der Verlauf der 
Potentialkurve berechnen. Es schien auf Grund der Rechnung sehr wahrscheinlich, 
dass die vorgeschlagene Einrichtung wirken kénnte. Die Einrichtung (Abb. 1.) wurde 
mit einem Binantenelektrometer (Leiss-Perucca) verbunden und einige Zeit in der 


Luft gelassen. Es stellte sich das in Abb. 2 gezeigte Potential ein. 


Nach einiger Zeit (ca. 2 min) wurde die Einrichtung mit Leuchtgas bespiilt (durch 


Eintauchen in ein umgekehrtes Glas, welches mit Leuchtgas gefillt war). Unter dem 


Einfluss des Gases dinderte sich das Potential, wie dies in Abb. 2 ersichtlich ist, um 
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nach 1-5 Minuten ein Maximum zu erreichen undn achher langsam abzuklingen. Wenn 
man dagegen nach 5:5 Minuten das Element mit frischer Luft bespiilte, dann kehrte 


das Potential binnen einigen Minuten zum Ausgangpotential zuriick (sehe Abb. 2). 


Der Augenblick, in welchem Gas beziehungsweise Luft auf das Element einwirkte, 
ist mit einem Pfeil in Zeichnung 2 vermerkt. 
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DISKUSSION 


J.G. HOOGLAND: (1) Es ist nicht klar, in welcher Weise der Unterschied in der Diffusionsgeschwin- 
digkeit nach den Elektroden des Mikroelements zustande kommt 

(2) Sie sagten, dass das Silikagel als Elektrolyt funktioniert. Es scheint aber wahrscheinlicher, 
dass Feuchtigkeit adsorbiert wird und sich daher etwas Flissigkeit im Gel befindet, die die Leit- 
fahigkeit zustande bringt. 

B. KAMIENSKI: (1) Das fremde Gas, welches in der Luft vorliegt, gelangt zunachst an eine 
Elektrode, nachher an die andere. Dieser Zeitunterschied wird dadurch hervorgerufen, dass eine der 
mit Silikagel benetzten Elektroden ausserdem noch mit einem kleinem Glimmerplattchen bedeckt 
wird, die andere dagegen nur mit einem Silikagelfilm. Auf diese Weise treffen die Molekiile des 
fremden Gases ein Hinderniss auf dem Wege zur ersten Elektrode, dagegen nur die dinne Silikagel- 


schicht auf dem Wege zur anderen Elektrode 
(2) Es ist méglich, dass ich nach 12 jahriger Anwendung von Silikagelschichten zu ahnlichen 


Zwecken nicht mehr geniigend betont habe, dass natiirlich die adsorbierte Feuchtigkeit als Elektrolyt 
wirkt 

K. SCHWABE: Bei der gewahlten Anordnung wird bei konstantem Gehalt des betreffenden Gases 
an einer bestimmten Verunreinigung auch der Film, der bedeckt ist, allmahlich durch Diffusion 
seine Konzentration andern und infolgedessen miissen sich wohl die Potentialdifferenzen zwischen 
den beiden Elektroden allmaglich ausgleichen, wenn nicht der bedeckte Film haufig erneuert wird. 

B. KAMIENSKI: Es ist tatsaichlich so, wie Prof. K. Schwabe bemerkt. Die Einrichtung wirkt 
differenzierend, was auch bei der rechnerischen Behandlung der Wirkung des Elektrodenpaares 


betont wurde 
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DAS ANODISCHE VERHALTEN DER METALLE 
MOLYBDAN UND WOLFRAM* 


J. BESSON und G. DRAUTZBURG 
Institut fiir Anorganische Chemie der Universitat des Saarlandes, 
Bundesrepublik Deutschland 


Zusammenfassung—Die anodische Auflésung beider Metalle fiihrt mit praktisch quantitativer 
Stromausbeute ausschliesslich zur Oxydationsstufe +6. 

Die entsprechende Polarisationskurve verlauft bei Molybdan kontinuierlich bis zu den héchsten 
gemessenen Stromdichten (etwa 100 mA/cm*) und lasst sich halblogarithmisch als Tafel-Gerade 
darstellen. Der pH-Wert des Elektrolyten andert nur die Potentiallage, nicht aber die Form der 
Kurve 


Bei Wolfram steigt die halblogarithmische Kurve oberhalb einer bestimmten Maximalstrom- 
dichte abweichend von der Tafel-Geraden stark an und geht gegen eine praktisch konstante Strom- 
dichte. Diese beiden Stromdichten nehmen ab mit der Rihrintensitat und dem pH-Wert des 
Elektrolyten. In stark sauren Elektrolyten erhalt man messbare anodische Stromdichten nur 
voriibergehend bei schneller Polarisation. Eine langsame und unvollstandige Oxydbedeckung der 
Anode wird als Erklarung angenommen. 

Beide Metalle sind stark polarisierbar, wie die anormal kleinen Werte des Durchtrittsfaktors 
(0,1—-0,2) zeigen. Dieser Faktor andert sich mit der Art, insbesondere dem pH-Wert des Elektrolyten 
vermutlich infolge unterschiedlich starker Adsorption von Anionen an den Metalloberflachen. 

Im Elektrolyten geléster Sauerstoff wird an beiden Metallen reduziert und dabei das Ruhepotential 
gegeniiber dem sehr unedlen Gleichgewichtspotential stark erhoht. 

Auf beiden Metallen erscheinen nicht naher untersuchte dunkle Deckschichten. Wolfram wird 


ausserdem in stark alkalischen Elektrolyten anodisch poliert. 


Abstract—The anodic dissolution of molybdenum and tungsten proceeds practically quantitatively to 
give the +6 oxidation state. 

For molybdenum, the corresponding polarization curve is continuous up to the highest current 
densities attained (about 100 mA/cm?). Semi-logarithmic plots are Tafel lines. The shape of the 
curve is independent of electrolyte pH, which determines only its position in the potential scale. 

For tungsten, above a maximal current density, the semi-logarithmic plot deviates from the Tafel 
line and rises sharply to a practically constant current density. These two current densities decrease 
with increase of agitation and of pH of the electrolyte. In strongly acid electrolytes measurable current 
densities can be obtained only evanescently, by rapid polarization. The phenomenon is explained by 
a slow and incomplete formation of an oxide film on the anode. 

The two metals are strongly polarizable as shown by the abnormally small values of the transfer 
coefficient (0:1-0-2). This coefficient depends on the medium, in particular its pH, which can be 
explained by a more or less strong adsorption of anions on the metal surface. 

Dissolved oxygen in the electrolyte is reduced by contact with either metal; consequently the 
potential at zero current is much higher than the equilibrium potential. 

The two metals are covered with coloured films of unknown nature. Instrongly alkaline 


electrolytes, tungsten can show anodic polishing. 


Résumé—Par dissolution anodique des deux métaux on obtient uniquement et avec un rendement 
pratiquement quantitatif le degré d’oxydation +6. 

Pour le molybdéne, la courbe de polarisation correspondante est continue jusqu’aux densités 
de courant les plus élevées atteintes (environ 100 mA/cm*). La représentation semi-logarithmique 
donne des droites de Tafel. L’allure de la courbe est indépendante du pH de l’électrolyte qui ne 
détermine que sa position dans l’échelle des potentiels. 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE-Tagung, Wien, September 1959. 
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Pour le tungsténe, au dessus d’une densité de courant maxima, la courbe semi-logarithmique devie 
de la droite de Tafel et, en montant fortement, tend vers une densité de courant pratiquement 
constante. Ces deux densités de courant diminuent avec l’intensité de l’agitation et avec le pH de 
l’électrolyte. Dans des électrolytes fortement acides des densités de courant mesurables ne peuvent 
€tre obtenues que transitoirement et par polarisation rapide. Le phénoméne est expliqué par for- 
mation lente et incomplete d’une couche d’oxyde sur l’anode. 

Les deux métaux sont fortement polarisables comme le montrent les valeurs anormalement 
faibles du coefficient de transfert (0,1-0,2). Ce coefficient dépend du milieu, en particulier de son pH, 
ce qui peut s’expliquer par une adsorption plus ou moins forte des anions sur la surface métallique. 

L’oxygeéne dissous dans I’électrolyte est réduit au contact des deux métaux. Par suite le potentiel a 
courant nul est beaucoup plus élevé que le potentiel d’équilibre. 

Les deux métaux se recouvrent de couches foncées, dont la nature reste inconnue. Dans des 


électrolytes fortement alcalins, le tungsténe subit un polissage anodique. 

A. EINLEITUNG 
Diz elektrochemischen Gleichgewichte in den Systemen Mo—H,O und W—H,O 
werden anschaulich beschrieben durch die betreffenden E pH-Diagramme (Abb. | 
und 2), die von Deltombe und Mitarbeitern! konstruiert worden sind. 











pH 


Ass. 1. System Mo-H,0. 








Ass. 2. System W-H,O. 


Im folgenden soll untersucht werden, ob die beiden Metalle in Elektrolyten von 
verschiedenen pH-Werten zu denjenigen Produkten anodisch oxydiert werden, deren 
Stabilitatsbereiche in den E/pH-Diagrammen oberhalb des Immunitatsbereiches 


liegen. 
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Ausserdem werden die Polarisationsarten erértert, die an Anoden aus den beiden 
Metallen auftreten. 

B. VERSUCHSANORDNUNG 

Es wurden in einer Reihe von Elektrolyten bei Raumtemperatur und, mit einigen 
Ausnahmen, bei kraftiger Rihrung und freiem Luftzutritt die stationaren Stromdichte- 
Potential-Kurven gemessen. 

Als Anoden dienten Metallplattchen (1 mm 20 mm 20 mm) von 99,95-pro- 
zentiger Reinheit und als Kathode eine Platinspirale in einer Glasfritte, die etwa 
10 cm von der Anode entfernt angebracht war. 

Die Potentialmessung erfolgte tiber eine Haber-Luggin-Kapillare gegen eine gesat- 
tigte Kalomel-Elektrode nach der Kompensationsmethode. Die Stromdichte wurde 
variiert etwa zwischen 0,1 und 100 mA/cm?. Fiir eine Messreihe wurden etwa 700 ml 
Elektrolyt verwandt. 


VERSUCHSERGEBNISSE UND DISKUSSION 


1. MOLYBDAN 


(a) Die Stromdichte-Potential-Kurven 
Der Verlauf der Kurven ist auf der gesamten pH-Skala derselbe. Die Abb. 3 
zeigt ein Beispiel. Elektrolyt war hier KOH 10 M. Kurven der gleichen Form fanden 














/, mA/em* 


Ass. 3. Anodische Polarisation von Molybdan in KOH 10 M. 


schon Kuessner* und Thompson und Kaye?’ in stark alkalischen Elektrolyten, sowie 
Masing und R6th* in sauren Elektrolyten. 

Die halblogarithmische Darstellung der Messwerte liefert im allgemeinen exakte 
lafel-Geraden iiber einen Stromdichtebereich von mehreren Zehnerpotenzen. Ihre 
Potentiallage wird mit zunehmendem pH-Wert des Elektrolyten unedler, wie aus der 
Abb. 4 zu ersehen ist. 

Masing und R6th* fanden fiir ihre Tafel-Geraden im sauren pH-Bereich die 
Anderung der Steigung mit dem pH-Wert unabhingig von der Art des benutzten 
Elektrolyten. 


(b) Beobachtungen wahrend der Elektrolyse 
Der Elektrolyt bleibt vollkommen farblos, in keinem Falle fiihrt die anodische 
Oxydation zu farbigen lonen. 
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Ass. 4. Tafel-Geraden fiir Molybdan in verschieden Medien 


In keinem Falle wird Sauerstoffentwicklung beobachtet; die dazu erforderlichen 


Anodenpotentiale werden nicht erreicht. 

In den Natriumkarbonatlésungen wird bei geniigend hohen Stromdichten an der 
Anode CO, entwickelt. 

In allen Elektrolyten bedeckt sich die Méetalloberflaiche langsam mit einer 
schwarzen bis braunen Schicht, die nur locker anhaftet und die auch bei starker 


kathodischer Polarisation nicht reduziert wird. 


(c) Natur der Oxydationsprodukte 

Die Bestimmung der Stromausbeute, sowohl in alkalischen als auch in sauren 
Elektrolyten, ergab fiir Mo™’ Werte, die innerhalb der experimentellen Fehlergrenzen 
bei 100 Prozent lagen. Das gleiche Resultat findet sich auch schon in friiheren 
Arbeiten.2-> Die Elektrodenbedeckung fallt in so geringen Mengen an, dass sie 
gegeniiber der Molybdainmenge in Lésung zu vernachlassigen ist. 

Molybdan lést sich also anodisch praktisch ausschliesslich und quantitativ zu 
léslichen Mo*'-Verbindungen. In stark alkalischen Elektrolyten ist MoOj~ anzuneh- 
men, in stark sauren Elektrolyten mit Masing und R6th* undissoziiertes H,MoQ,. 
Bei mittleren pH-Werten sind dazwischen die verschiedensten Protolyse- und 
Polymerisationsstadien denkbar. 

Die getrocknete Elektrodenbedeckung enthalt 55-57% Mo, sie ist réntgenamorph 
und wird bei Erhitzen an der Luft zwischen 800°C und 1000°C bis auf einen geringen 
Rest verfliichtigt. Es wird vermutet, dass sie Oxyde oder Hydroxyde niederer Oxyda- 
tionszahl enthilt. Uber Deckschichten auf Molybdin und iiber niedere Oxyde und 


11—(20 pp.) 
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Hydroxyde des Molybdins gibt es in der Literatur einige Hinweise, aus denen aber 
fiir den Fall der anodischen Oxydation keine definitiven Aussagen zu entnehmen 
sind,*:4:6—1* 


(d) Disk ussion 


(1) Vergleich mit dem E-pH-Diagramm. Die in stark alkalischen Elektrolyten 
erhaltene Molybdatlésung entspricht der Erwartung gemass dem E-pH-Diagramm. 
Bei mittleren pH-Werten entsteht nicht die erwartete MoO,-Bedeckung, sondern 
die erwahnte réntgenamorphe Schicht mit einem fiir MoO, viel zu niedrigen Molyb- 


sauren Elektrolyten erhalt man weder die erwartete olivgriine Mo**- 

ioch, bei héheren Potentialen, festes MoO,. Vielmehr entsteht auch hier 
liesslich eine lésliche Mo*'-Verbindung. 

Die Potentiallage der Tafel-Geraden. Da im gesamten pH-Bereich die Reaktion 

Anode mit einem Protoneniibergang verbunden ist, muss die Potentiallage der 


zunehmendem pH-Wert unedler werden. Die Versuchsergebnisse 


lybdan in Karbonat-Lést 


| ijl) 


nodischen Auflésungsreaktion wird sich unmittelbar an der Elektrode 
der Stromdichte ein kleinerer pH-Wert und damit ein edleres Potential 


ichen. Dabei wird in den Natriumkarbonatlésungen CO, freigemacht; 


der pH-Wert durchlaiuft die erste Stufe der Neutralisationskurve fiir CO3~ und 
bleibt dann anschliessend im Puffergebiet zwischen den beiden Aquivalenzpunkten 
Dadurch erhalt man zwei verschiedene Tafel-Geraden mit einer Potentialstufe 


wischen 
y Lilt 


(3) Die Uberspannung an der Molybddn-Anode. Die anodischen Stromdichte- 


Potential-Kurven beginnen erst bei bedeutend edleren Potentialen als es nach dem 
E/pH-Diagramm der Fall sein dirfte; die Differenz betragt z.B. in KOH 10 M etwa 
600 mV. Als Erklarung hierfiir und fiir das Ausbleiben der in stark sauren Elektroly- 
ten erwarteten Reaktion Mo — Mo**-+- 3e kénnte man mit Heumann® eine Wider- 
standspolarisation annehmen. Das Metall miisste dann eine kompakte niedere 
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Oxydschicht haben, deren Widerstand die Potentialmessungen verfalscht und die 
anodisch zur Oxydationsstufe +6 gelést wird. 

Dagegen lassen sich folgende Einwande vorbringen. 

Man erhalt praktisch identische Stromdichte-Potential-Kurven an frisch gereinig- 
ten und an Metalloberflachen, die mit der erwahnten Schicht dick bedeckt sind. Die 
sichtbare Schicht bringt also keinen wesentlichen Widerstand in den Stromkreis und 
hat keine passivierenden Eigenschaften. 

Eine der Metallaufl6sung vorgelagerte Elektrodenreaktion, namlich der primdre 
Aufbau einer Oxydschicht, ist aus dem Verlauf der Stromdichte-Potential-Kurven nicht 
ersichtlich. Es kame also nur eine dusserst diinne Schicht in Frage, die sich schon bei 
unmessbar kleinen Stromdichten oder sogar spontan an der Luft oder in wassrigen 
Elektrolyten ausbildet. Experimentell nachgewiesen sind solche Schichten auf Molyb- 
din bisher noch nicht. 

Bei Vorhandensein einer Widerstandspolarisation gilt fiir die Uberspani 
Gleichung 

Y a+ blogi Ri 
und die halblogarithmische Darstellung der Messwerte diirfte keine Geraden ergeben. 

Mit einer -ckungspassivitat des Molybdans kann also keineswegs sicher 
gerechnet werden. 

Hingegen wird eine starke Durchtrittspolarisation angezeigt durch den relatiy 


grossen Potentialbereich von etwa 200 mV, iiber den sich der sehr steile Anfangsbereich 


der Stromdichte-Potential-Kurven bei kleinen Stromdichten erstreckt. Ausserdem 
lassen sich aus den Steigungen der Tafel-Geraden anormal kleine Durcl 

errechnen; sie liegen zwischen 0,08 und 0,18, wenn man fiir die Zahl der Elek 

6 einsetzt. 

Das Ausbleiben der Mo**-Lésung in stark sauren Elektrolyten lasst sich ohne die 
Annahme einer Passivschicht nur durch eine gleichfalls sehr starke Polarisierbarkeit 
des Systems Mo/Mo** erklairen, so dass auch noch im Potentialgebiet der erhaltenen 
Kurven diese Reaktion unmessbar langsam ablauft. 


x 


Die erhéhte Lage der Ruhepotentiale wurde schon von Masing und R6th* durch 


Vil 
die Wirkung des im Elektrolyten gelésten Sauerstoffes erklart. igene Messungen in 


Elektrolyten, durch die Stickstoff str6mte, bestitigten dieses Ergebr Demnach ist 
das gemessene Ruhepotential ein Mischpotential, bei dem mit der gleichen sehr 
kleinen Geschwindigkeit Metall anodisch gelést und Sauerstoff kathodisch reduziert 
wird. Eine solche Potentialveredlung ist nur méglich bei Metallen mit sehr unedlem 
theoretischem Ruhepotential. Sie wird dabei um tirker sein, je starker polarisier- 
bar die Anode ist. Beide Bedingungen treffen auf Molydbiin zu. 

(4) Die pH-Abhdngigkeit des Durchtrittsfaktors. Masing und R6th?* erklaren diese 
Tatsache damit, dass ein Teil der Metalloberflaiche durch die Bedeckung mit einem 
niederen Oxyd weniger aktiv ist als der Rest, fiir dender normale Wert = 0,5 angenom- 
men wird. Der aktive Teil der Metalloberflache soll mit zunehmendem pH-Wert 
kleiner werden. 

Es scheint aber auch eine adsorptive Belegung der Metalloberflache mit MoO; 
denkbar.'?4 Molybdat ware hier praktisch als arteigener Inhibitor aufzufassen. Da 
mit zunehmendem pH-Wert die Gleichgewichte zwischen H,MoO, und MoO;- 
zugunsten der Anionen verschoben werden, lasst sich gleichzeitig eine starkere Bele- 
gung der Oberflache und damit ein verkleinerter Durchtrittsfaktor erwarten. 
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Il. WOLFRAM 


(a) Die Stromdichte-Potential-Kurven 

Man erhalt das gleiche Kurvenbild wie an Molybdan, allerdings nur in alkalischen 
Elektrolyten und unterhalb einer bestimmten kristischen Stromdichte, die z.B. in 
NaOH M bei etwa 50 mA/cm* liegt. Bis hierher ergibt auch die halblogarithmische 
Darstellung exakte Tafel-Geraden, deren Steigungen mit denjenigen fiir Molybdan 
vergleichbar sind, und deren Potentiallage mit abnehmendem pH-Wert des Elektroly- 


ten edler wird. 


t 
' 
| 
| 
j 
i 


Abs. 6. Tafel-Linien mit und ohne Riihrung (Wolfram). 


Oberhalb der erwahnten kritischen Stromdichte geht die halblogarithmische 
Kurve, abweichend von der Tafel-Geraden, mit immer starker ansteigendem Poten- 
tial gegen eine Grenzstromdichte, die bis zu den héchsten angewandten Zellenspannun- 
gen (35 V) nur mehr unwesentlich zunimmt. 

Die erwahnte kritische Stromdichte und die maximal erreichbare Grenzstrom- 
dichte gehen zuriick mit abnehmender Intensitét der Rihrung (Abb 6) und, wie auch 
schon Thompson und Rice’ fanden, mit abnehmendem pH-Wert des Elektrolyten 
(Abb. 7). Bei 35 V Zellenspannung wurden in ruhenden Elektrolyten die folgenden 


Maximalstromdichten erreicht: 





mA/cm? 


NaOH I 5-120 
Na,CO, 0,5 etwa 2 
Na.CO,, NaHCO, 0,25 5-17 
NaHCO, 0,5 etwa 





In stark sauren Elektrolyten treten stationare anodische Stromdichten in messbarer 
Grosse nicht mehr auf. Kleine Werte erhalt man voriibergehend bei schneller Erhé- 
hung der Zellenspannung. Sie gehen anfangs schnell und dann immer langsamer 
zuriick und gegen unmessbar kleine Werte. Die zeitliche Abnahme der anodischen 
Stromdichte in stark schwefelsauren Elektrolyten ist von Duclaux naher untersucht 


worden!® 
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mA/cm 
Ass. 7. Tafel-Linien in verschieden konz, NaOH (Wolfram). 
In Natriumkarbonatlésungen tritt wie an Molybdin eine Potentialstufe auf, 


oberhalb derer die Stromdichte sprunghaft auf den praktisch konstanten Endwert 
absinkt bei gleichzeitigem sprunghaftem Potentialanstieg (Abb. 8). 


mA/em 


Ass. 8. Anodische Polarisation von Wolfram in Karbonat-Lésungen. 


In ruhenden Natriumkarbonatlésungen, im pH-Bereich zwischen 8,5 und 12, 
erhalt man zwei aufeinanderfolgende Tafel-Geraden, zwischen denen eine Potential- 
stufe liegt. Bei starker Riihrung war diese Stufe nur mehr in der am schwachsten 
alkalischen Bikarbonatlésung anzutreffen, wie die Abb. 5 zeigt. 
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Fiir Elektrolyte mit gleichen Anionen werden mit zunehmendem pH-Wert die 
Steigungen der Tafel-Geraden grésser, wie aus der folgenden Tabelle hervorgeht: 





Mol/1 mV/log i 


H.SO, 
Na,SO, 

Na.SO, 

CH,COOH Na,.SO, 
Acetatpuffer 
CH,COONa 


Na Phosphatlésungen 


NaHCo,, Na.CO 
Na.CO 


(b) Beobachtungen wahrend der Elektrolyse 


Solange die Tafel-Gerade durchlaufen wird, behalt die Wolframoberflache ihr 
urspriingliches mattgraues Aussehen. Erhéht man die Polarisation weiter, so er- 
scheint in den stark alkalischen Elektrolyten zunachst eine hochglanzende Politur und 
spiter eine gelbe Anlaufschicht, deren Farbe mit steigender Spannung dunkler und 
intensiver wird und schliesslich bei etwa 35 V leuchtend blaue bis violette T6ne 
erreicht. Die intensiv farbigen Schichten, die besser haften und dem Aussehen nach 
diinner sind als die Schicht auf Molybdan, erscheinen auch in sauren Elektrolyten bei 
hohen Spannungen. Die Politur, die auch schon von Thompson und Rice’ beobach- 
tet wurde, erscheint nur in stark alkalischen Elektrolyten. 

In den iibrigen Punkten treffen die an Molybdan gemachten Beobachtungen auch 


fiir Wolfram zu. 


(c) Natur der Oxydationsprodukte 


In Elektrolyten, in denen eine anodische Metallauflésung méglich ist, wird aus- 
schliesslich und quantitativ die Oxydationsstufe +-6 erhalten, wie auch aus friiheren 


Arbeiten hervorgeht*”’. 


(d) Diskussion 

Es sei vorausgeschickt, dass in einigen Punkten die gleichen Erklarungen gelten 
diirfen wie bei der Besprechung des Molybdans. Es sind diese: 

Die pH-abhingige Potentiallage der Tafel-Geraden, die anormal starke Durchtritts- 
polarisation und die starke Potentialveredlung durch den Sauerstoff im Elektrolyten. 

Dariiber hinaus werden folgende Erklirungen fiir den Kurvenverlauf vorge- 
schlagen: 

In stark alkalischen Elektrolyten entspricht die anodische Auflésung zu Wolframat 
im Verlauf der Tafel-Geraden den Erwartungen gemass dem E/pH-Diagramm. 

Mit steigender Reaktionsgeschwindigkeit kann aber unmittelbar an der Elektrode 
sowohl eine pH-Erniedrigung als auch eine Anreicherung von Wolframat erwartet 


werden. 
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Die Folge davon ist einmal eine weitere Potentialveredlung und ausserdem eine 
Abscheidung von WO, oder einem WO,-Hydrat, wodurch die Metalloberfliche 
teilweise blockiert wird, so dass die aus der geometrischen Oberfliche ermittelte 
Stromdichte immer kleiner wird als die wirkliche Stromdichte. Die experimentelle 
Tafel-Linie muss dann von der Geraden zu kleineren Stromdichten und zu héheren 
Potentialen abweichen, und zwar bei umso hodheren Stromdichten, je mehr durch 
Riihrung fiir Konzentrationsausgleich gesorgt wird, und je héher der pH-Wert des 
Elektrolyten ist. Beide Erwartungen werden experimentell bestatigt. 

Die bei héheren Spannungen erreichte, praktisch konstante Grenzstromdichte 
dient zur Nachbildung der WO,-Schicht und wird bestimmt von deren Auflésungs- 
geschwindigkeit im Elektrolyten. Diese wird mit abnehmendem pH-Wert schnell 
kleiner und ist in stark sauren Elektrolyten praktisch zu vernachlassigen. Dement- 
sprechend ist die WO,-Schicht in stark sauren Elektrolyten, iibereinstimmend mit dem 
E/pH-Diagramm als eine echte Passivschicht anzusehen, die eine weitere anodische 
Oxydation praktisch vollkommen verhindert, wogegen sie bei hheren pH-Werten nur 
zu einer mehr oder weniger unvollstandigen Passivitat fiihrt. 

Die Ausbildung einer Deckschicht, die vom Elektrolyten noch relativ leicht gelést 
und anodisch laufend nachgebildet wird, kann nach Huber'® zur anodischen Glanzung 
fiihren, die in stark alkalischen Elektrolyten auch beobachtet wurde. Dabei werden 
die Vertiefungen der Metalloberflache bevorzugt blockiert und die Erhebungen 
bevorzugt oxydiert. 

Die verschiedenen Farben, die auf der Metalloberflaiche beobachtet wurden, 
k6nnen Interferenzerscheinungen sein als Folge einer wechselnden Dicke der WO,- 
Schicht. Nach dem E/pH-Diagramm k6énnen sich aber auch die niederen Oxyde WO, 
und W,O; bilden, die eventuell nur langsam weiter oxydiert und dadurch in der WO,- 


Schicht angesammelt werden. Diese Frage ist auch in der bisher vorliegenden 
Literatur tiber Deckschichten auf Wolfram und niedere Wolframoxyde®™ 19.20.31 


noch umstritten. 
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TENSILE STRESSES IN ELECTRICALLY CHARGED 
WIRES AND ELECTROCHEMICAL ELECTRODES* 


P. J. GELLINGS 
Werkspoor N.V., Amsterdam, Holland 


Abstract—In electrically charged bodies, such as e.g. metallic electrochemical electrodes, a state of 
stress exists because of the mutual repulsion of the charges present in such a body. These stresses are 
studied for the case of bodies in the form of rotational ellipsoids and an expression is given for the 
highest stress present therein. Application of this expression to the case of thin wires shows that 
these stresses and the thermodynamic and electrochemical effects thereof are so small that they can 


justifiably be neglected. 


Résumé—Dans les corps électriquement chargés, tels que, par exemple, les électrodes électrochimiques 
métalliques, il existe un état de tension par suite de la répulsion mutuelle entre les charges présentes 
dans de tels corps. Ces tensions sont étudiées pour le cas de corps en forme d’ellipsoides de révolution 
et une expression est donnée pour la tension la plus élevée présente dans de tels cas. L’application 
de cette expression au cas de fils minces montre qui ces tensions et leurs effets électrochimiques sont 


suffisamment petites pour qu’il soit permis de les négliger. 
oo 


Zusammenfassung—In elektrisch geladenen K6rpern, wie z.B. in elektrochemischen Metall-Elek- 
troden, sind infolge der gegenseitigen Abstossung der Ladungen mechanische Spannungen vorhanden. 
Diese Spannungen werden fir den Fall von rotationsellipsoiden K6rpern studiert und es wird ein 
Ausdruck fiir die héchste vorkommende Spannung angegeben. Seine Anwendung fiir den Fall von 
diinnen Drahten zeigt, dass die vorkommenden mechanischen Spannungen und die daraus 
resultierenden elektrochemischen und thermodynamischen Effekte so klein sind, dass ihre Vernach- 


lassigung gerechtfertigt ist. 


INTRODUCTION 


IN any electrically charged body there must exist a state of mechanical stress because 
of the mutual repulsion of the charges present in the body. This is at once obvious if 
we imagine the body to be cut into two parts without disturbing the distribution of the 


charges. It is clear that the two parts will repel each other and that the tensile stress 
acting in the plane of the imaginary cut is the repulsive force between the parts divided 
by the surface area of that plane. Particularly in wires of small cross-sectional area 
this stress might be appreciable, as was remarked by Flood!. In this paper an 
expression for this stress in terms of the charge and the dimensions of the body will 
be derived. Also, the effect of this stress on the thermodynamical state will be 
considered, mainly in view of the influence on electrode potentials. As the field 
quantities of cylindrical wires involve elliptic integrals we shall approximate the wire 
by a rotational, prolate ellipsoid. 
THE ELECTRIC FIELD OF A WIRE??:4 

We shall start by considering a finite straight line of length 2c and uniform charge 

density Q (see Fig. 1). This gives for the potential ¢ in the point P 
‘ Q dé 


Jue 2ce [((x — &P+ p}? 


(1) 





@ 


* Manuscript received 19 November 1959. 
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Fic. 1. Straight line of length 2c with uniformly distributed charge Q. 
dielectric constant of the medium surrounding the wire. The integration 


with 
can at once be effected, leading to 
O (x : 
d —— In —— (2) 
with r,? = (x + c)® + p*® and r* = (x p*. In view of the following it is 
convenient to introduce the elliptical co-ordinates 
u= +r, 
which gives 
l 9 9 9 9 1 

A= lo x p= — [(& — c*YXc* — o*)) 

constant are confocal rotational (prolate) ellipsoids with the fixed 


The surfaces u 
foci F,(—c, 0) and F,(+-c, 0). Substituting in (2) gives 
QO u+ce 

(3) 


d — In —— 


2cé u ( 


Thus the potential ¢ is independent of v and the equipotential surfaces are the ellip- 


constant. 
a, 


soids u 
Since any equipotential surface can be taken as the surface of a conductor this 
expression also gives the potential at outside points of a prolate ellipsoidal conductor 


with the same total charge Q and constant potential ¢, on the conductor surface u 


O a+ec 
In , 


i = : 


where 2a = major axis of the ellipsoid. 
For the field strength we have 
E n. «&, Ee, 


‘ grad 4, 
where e,, and e,, are the orthogonal unit vectors for the co-ordinates u and v. In these 


co-ordinates we have 


grad 
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which leads to 
QO | 


E pd . 
€ [(u? is v*)(u? i c?)]} 2 


E, (6) 





u 


The field lines are given by the system of hyperbolae confocal with the ellipsoids and 
orthogonal to them. If u> c then we have, because of 0 <v <¢, 


O 


9? 
éu” 


~~ 
“yu = 


(6a) 


which is the field of a point charge Q in the origin. 


STRESSES IN AN ELECTRIC FIELD** 

As was shown by Maxwell, the stresses in an electric field can be obtained as a 
system of surface forces. To obtain these the system, which is in electrostatic 
equilibrium, is divided in two parts: the enclosed part, 1 and the remainder 2. The 
total force exerted by 2 on | can then be expressed as 


F [ | Tdf (7) 


where T is the force per cm? acting on the surface of 1. 


surface 





Fic. 2. Force on surface element. 


It can be shown that the field strength E bisects the angle between the normal n on 
the plane and the surface force T and that with n, the unit vector in the direction of the 
normal 


(8) 


If E and n coincide we have a pure tension on the plane, 
r é t) 
r =< E*n, ; 
Sar 
If E lies in the plane a pure pressure on that plane results, 
a é 7) 
I a E “Ege 
8a 
For any direction of E one obtains for the absolute value of the surface force 


e 
iT] =< 2. 
87 
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STRESS IN A PROLATE ELLIPSOID 
From symmetry considerations it is clear that the highest stress will act in the 
equatorial plane (x = 0; v = 0) of the ellipsoid and we shall now derive an expression 
for this stress. To be able to apply the considerations of section 3 we add to this plane 
a half sphere with centrum in the origin and radius R and take the limit for R— oo. 
Equations (6a) and (8) give on the surface of the sphere 


— —E- O*/87reR' . (9) 
87 


The surface element is in spherical co-ordinates 
df R* sin 6 dO do. 

Thus 

' O° 

df — sin § d0 do —0 as R—> ©. 

87re R* 

[his shows that the contribution of the half sphere to the force vanishes as R— co 
and we need only consider the contribution of the surface forces on the plane x = 0. 
In this plane we have, after introducing the major axis 2a and the minor axis 25 of the 


ellipsoid, 


(10) 
p 


As E,, lies in the plane x = 0 T is a pressure on the plane, leading to a tension in the 
ellipsoid. As surface element we choose a ring of radius p and width dp, so that 


Further, T ——$__—__— 
S7ré p-(p* ae 


wr A p”) 


so that we obtain 


Jb Sze p*(p2 c?)’ 


which leads to 
: a* , 
n—. (11) 
b 
The cross-sectional area of the ellipsoid in the plane x 0 is 7b*, which gives for the 


tensile stress a, 
Oa 
— In—. (12) 


8reb?c* 
APPLICATION TO THIN WIRES 
We shall now apply the above to thin wires wherein, because of the small cross- 
sectional area, the expected stresses are highest. 
We shall approximate these wires of length / and thickness ¢ < / by thin and long 


prolate ellipsoids with 
2a 2b 
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and we may write 


b*)'/* — aq l 


a+cm™2a — 
2a 

We shall first calculate the magnitude of the charge Q on a wire with a = 5 cm, 
O= § 10-* cm, which has a potential of 10 V with respect to a similar, but unchar- 
ged, wire. Then we obtain from equation (4) 

0; Q,, 4a” 


In —, 
2c¢ b? 


O ) 





which leads to OQ = 2:2 10-* e abs. e.s.u. Substituting this in (12) we obtain for the 


stress of a wire with this charge 
0-425 « dyn cm™* 


Thus in air (e~ 1) o, = 0-425 dyn cm 

and in water (¢ ~ 80) o, 34 dyn cm. 

As the externally applied mechanical stresses, for example in the study of stress corro- 

sion or of mechanical properties, are usually of the order of at least 10° dyn cm we 

see that the internal stress due to the wire being charged can be completely neglected. 
The highest stress in a wire, of the same dimensions as the charged wire considered 

here, hanging vertically in the earth’s gravitational field without other forces than 

. 


those of gravity is of the order of 10° dyn cm~* depending upon the density of the 


material of the wire. 


THERMODYNAMIC CONSIDERATIONS 


In treatises on the theory of elasticity® it is shown that the change in internal free 


energy density between the uniaxially, isothermally stressed and the unstressed 


state is 


AF 


where E,, = Young’s modulus of the material of the wire. With £,, = 10 dyn 
cm~* as a representative value of Young’s modulus for a metal, we obtain with the 


stresses calculated in section 5 


AF = 0°18e? 10-” erg cm-%, 


and thus in water AF = 1-15 « 10°° erg cm~*. 

In this calculation we have assumed o to be constant over the length of the wire and 
the estimate of AF is thus certainly too high. 

If we assume the wire to be acting as an electrochemical electrode this change in 
internal energy leads to a change in electrode potential of the order of 10-* V. It is 
clear that the thermodynamic consequences of the stresses due to the repulsion of the 
charges in the wire, can be justifiably neglected. 
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CONCLUSION 
Both the stresses due to the mutual repulsion of the charges in a charged body, and 
the thermodynamical changes in the system caused by these stresses, are so small that 


they may be neglected in all practical cases. 


icknowledgement—The author wishes to thank the Board of Directors of N.V. Werkspoor, for 
permission to publish this paper. 
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bei verschiedenen Potentialen der polarographischen Stufe bei reversiblen und irreversiblen 
Prozessen. Coll. Czech. Chem. Comm. 24, 2208-20 (1959). German (Russian Summary). 
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technologické v Praze, fakulty anorganické a organické technologie, 51-64 (1959). Czech 
(English and Russian Summaries). 

TocksTeIN and K. Komers: Ein Beitrag zur Theorie der elektrometrischen Indikation des 
Aquivalenzpunktes mit zwei polarisierbaren Elektroden bei irreversiblen Redoxsystemen. 
Coll. Czech. Chem. Comm. 24, 2328-34 (1959). German (Russian Summary). 

TREINDL: Polarographische und oszillographische Untersuchung einiger Lanthanide. Coll. 
Czech. Chem. Comm. 24, 3389-3401 (1959). German (Russian Summary). 

VALENTA and J. Witwicki: Oszillographische Strom-Spannungs-Kurven—Il. Katalytische 
Stufen des Cystins und Albumins in Gegenwart der Ionen von zwei- und dreiwertigem Kobalt. 
Coll. Czech. Chem. Comm. 24, 4029-30 (1959). German (Russian Summary). 

V. VASAK: Polarographische Bestimmung des Arsenwasserstoffes in Gasgemischen. Coll. Czech. 
Chem. Comm. 24, 3500-504 (1959). German (Russian Summary). 





178 Selection of electrochemical papers published in Czechoslovakia in 1959 


A. A. VLCEK: Beziehungen zwischen der Elektronenstruktur und dem polarographischen Verhalten 
sanischer Depolarisatoren—LV. Elektrodenprozesse, an denen (n-2)f-Elektronen teilneh- 


anors 
men. Coll. Czech. Chem. Comm. 24, 181-197 (1959). German (Russian Summary). 
\. VLCEK: Beziehung zwischen der Elektronenstruktur und dem Verhalten anorganischer 
Depolarisatoren—V. Kobaltcarbonyl. Coll. Czech. Chem. Comm. 24, 1748-56 (1959). German 
(Russian Summary) 
A. VLCEK: Relation between electronic structure and polarographic behaviour of inorganic 
depolarizers—VII. Determination of activation energy of electrode processes. Coll. Czech. 
Comm. 24, 3538-47 (1959). English (Russian Summary). 
BLOVSKY, R. KusiGexk and F. SANTAVY: Polarography of ferrocenemonoaldehyde. Coll. 
Czech. Chem. Comm. 24, 645-46 (1959). English (Russian Summary). 
. WEBER: Polarographische Momentanstr6me—l. Diffusionsbedingte und durch einen langsamen 
trodenvorgang bedingte Strome. Coll. Czech. Chem. Comm. 24, 1424-35 (1959). German 
sian Summary) 
Polarographische Stréme bei periodisch geanderter Spannung—II. Theorie des Stromes 
yenerierung des Depolarisators durch eine chemische Reaktion in der Losung. Coll. 
Comm, 24, 1770-82 (1959). German (Russian Summary). 
vraphische Stréme bei periodisch geainderter Spannung Il. Berechnung der 
tionaren Zustand bei rechteckigem Verlauf der polarisierenden Spannung. Coll. 
Comm. 24, 3041-3045 (1959). German (Russian Summary). 
luss des pH-Wertes auf das polarographische Verhalten des Kadmiumamalgams. 
24, 2426-2 959). German (Russian Summary). 
lektrodenvorgange von Komplexen in der Polarographie—IV. Polaro- 
wertigen Thalliums in Lésungen von Athylendiamintetr vessigsdure. 
5-8 59). German (Russian Summary). 
und Eigenschaften nichtaromatischer Verbindungen in 


» und polarographische Eigenschaften und Dissoziationskon- 


| 
| 
oll. Czech. Chem. Comm. 24, 3678-87 (1959). German 


Nitrosamine sekundarer Amine—III. Spektralanaly- 


m. 24, 347-59 (1959). German 
iphy of organic substances. Chem.listy 154-63 


* die katalytische Wasserstoffab sidung in ammoniakalischen 

yn threo- und erythro-Phenylcystein. Coll. Czech. Chem. Comm. 
n Summary) 

Steroide—III. Polarographische Reduktion der 

rech. Chem. Comm. 24, 1925-32 (1959). 


-rstoffabscheidung in Gegenwart einiger Schwefelderivate 
Czech. Chem. Comm. 24, 3861-80 (1959). German 





trochimica Acta, 1960, Vol. 3, 79 to 5. Pergamon Press Ltd. Printed in Northern Ireland 


AN A.C. BRIDGE FOR MEASUREMENTS 
IN ELECTROCHEMICAL SYSTEMS* 


G. C. Woop, M. Cole and T. P. HOAR 


Department of Metallurgy, University of € ambridge, England 


Abstract—The requirements from an ideal a.c. bridge for making impedance measurements in 
electrochemical systems are a small a.c. input voltage (I-5 mV), a wide frequency range (10 c/s—3 Mc/s), 
suitable balancing components and a sensitivity and precision of measurement of the order of | per 


cent. A new bridge approximating the ideal is described, and its scope and limitations are discussed 


Résumé—Les conditions que doit remplir un pont a courant alternatif idéal pour mesures d’impéd- 
ances dans les systémes électrochimiques sont: une source de petites tensions alternatives (1 4 5 mV) 
un large intervale de fréquences (10c/s 4 3 Mc/s), des composantes d’équilibrage adéquates, une 
sensibilité et une précision de mesure de l’ordre de 1 pour-cent. On décrit un nouveau pont réalisant 


cet idéal avec une bonne approximation et on discute ses possibilités et ses limites 


Zusammenfassung—Die Erfordernisse einer idealen Impedanz-Messbricke fiir Untersuchungen an 
elektrochemischen Systemen sind hauptsdchlich: Kleine Eingangsspannung von 1-5 mV, breiter 
Frequenzbereich (10 Hz bis 3 MHz), geeignete Abgleich-Vorrichtungen sowie geniigende Empfind- 
lichkeit und Prazision um Messgenauigkeiten von 1 Prozent zu erreichen. Es wird eine neu 
entwickelte Briicke beschrieben und diskutiert, die den gestellten Ideal-Bedingungen nahe kommt. 


INTRODUCTION 

A.C. impedance measurements have often been used to investigate the properties of 
metal surfaces, especially in contact with electrolyte solutions. These studies include 
measurement of electrical double layer impedances,'’* examination of the rate and 
extent of breakdown of protective films and of paints on corroding metals,*~‘ investi- 
gations of the mechanism of passivity and electropolishing'’* and correlation of the 
electrical properties of anodic oxide films with their physical structures.’°~™ 

The general procedure is to compare the system being investigated with a simple 


equivalent electrical circuit containing resistances and capacitances representing the 


constituent parts of the system. Analysis of the equivalent circuit under the experi- 
mental conditions of interest enables correlation between changes in the components 
and the corresponding changes in the physical structure to be made. 

An a.c. bridge suitable for examining electrochemical processes involving the 
movement of ions should ideally possess the following characteristics: 

(a) The a.c. voltage across the cell should be as small as possible, preferably 
I-5 mV, to avoid affecting the electrodes. A sufficiently accurate balance may be 
achieved under these conditions if the noise level is kept low, by careful screening 
and earthing in a suitable amplifier and detector. 

(b) Although variable ratio arms may be used, it is convenient to have the bal- 
ancing components of the same magnitude as those being measured. 

(c) A wide range of frequencies should be available, since many of the phenomena 
are frequency-dependent. Although continuous variation of frequency may occasion- 


ally have advantages, it is generally preferable to have a range of pre-set frequencies 


* Manuscript received 16 December 1959. 
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available, enabling rapid choice to be made. A frequency band of 10 c/s-3 Mc/s 
should be covered. 


(d) The precision of measurement should be of the order of 1 per cent. 


All the above features are not always necessary for any specific problem, but they 
should be incorporated in any instrument that is a standard piece of equipment. 
Commercially available a.c. bridges generally employ measuring voltages of the order 
of 1 V, rarely cover a suitable frequency range and do not incorporate balancing com- 


ponents of the right magnitude for electrochemical systems. 
In the following sections the circuitry of a bridge substantially meeting require- 


ments (a) to (d) is described. 


mpecance 





Fic. 1. Simplified bridge circuit. 


CIRCUITRY 
Gener 

\ simplified diagram of the bridge is shown in Fig. 1. The centre-tapped trans- 
former input has a number of advantages, including compactness, the cancellation 
of stray impedances, ease of screening and low resistance. A.c. is provided by an 
oscillator, with 48 pre-set frequencies in the range 10 c/s—1-:7 Mc/s, feeding through 
a suitable output stage into the transformer, the centre-tapped secondary of which 
forms two arms of the bridge. Two transformers, with characteristics suitable for the 

and high frequency ranges respectively, are provided. The unknown impedance 
is balanced by a decade condenser box and a non-inductive resistance box that can be 
connected in series or parallel. A 4-stage resistance-capacitance coupled amplifier 
with a reasonably flat response over the whole frequency range is used to amplify the 
signal from the bridge, and a Solartron CD 513 Oscilloscope is employed as detector. 
The oscilloscope can also be switched to adjust the voltage across the unknown 
impedance to the desired value. 

[he oscillator, amplifier and general power pack are located in carefully screened 
compartments on the same chassis. The general power pack is of conventional design 
giving 350 V at 120 mA of smoothed d.c., feeding all stages of the oscillator and 
amplifier except for the first 2 stages of the latter. A second, voltage-stabilized power 
pack is mounted on a separate chassis at a distance from the main unit (see later). 
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Oscillator 

Fig. 2 is the theoretical circuit diagram of the oscillator, which is of the “‘phase- 
shift” type,!° C, and R, providing the phase-shift in the first stage, v, amplifying the 
signal and C, and R, shifting the phase again. Further amplification is provided by 
V3, and V, is a cathode-follower stage. A suitable proportion of the output of the third 
stage is fed back to the first valve to enable oscillation to be maintained. The rest of 
the diagram shows the automatic gain-control circuit. Oscillation occurs if the 
phase-shift is 180° and if the overall gain at the end of the third stage is greater than 
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Fic. 2. Oscillator circuit. 
unity, allowing a sufficient proportion of the signal to be fed back to the first stage. 
For any given values of R,, C,, R, and C, there is a single frequency 


I 


(1) 





at which the phase-shift is 180° and, provided the gain is sufficient, oscillation occurs 
at this frequency. R, is made equal to R, and C, to C,, and a suitable system of 
switches enables the required values of R,, C,, R, and C, for the chosen frequency 
to be selected. In practice, it is necessary to choose the component values partly by 
trial and error because (1) is not very accurate, particularly at very low and very high 
frequencies. The oscillator was calibrated for frequency against a standard signal 
generator, the accuracy being within 5 per cent. The frequencies chosen and the 
phase-shifting components required to produce them are tabulated in Table 1. 

V,, V2 and V, are E.L.822 pentodes, with v, and v, converted into triodes. V4, the 
cathode-follower valve, is half of an E.C.C. 84 double triode, the other half of which, 
Vg, 1s employed in a d.c. amplifier stage in the automatic gain-control circuit. Vv, is 
an E.B.91 double diode. 
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A feature of the oscillator is the automatic gain-control circuit. The E.L.822 valve 
is suitable for the third stage because the screen dissipation is high (2:5 W), enabling 
the screen to take considerable current, the slope is high, a suitable characteristic for 
an oscillator covering the selected frequency band, and only relatively small negative 
voltages are required on the control grid to maintain the valve current at the correct 
order of magnitude. 

\ large proportion of the output voltage from the cathode-follower stage is 


rectified and the positive d.c. voltage is fed to the grid of the d.c. amplifier valve Vg. 


TABLE 1. FREQUENCIES SUPPLIED BY OSCILLATOR 


Range 2 ange 3 Range 4 
( 500 pI 470 pi 


Frequency 2 Frequency Frequency 
(ke/S) (ke/s) ‘ (ke/s) 


240 
325 
4 430 
3 500 


IM Nw 
7 A) 


AY 


2 650 
1-8 710 
5 830 
l 
* 


ANON — — 


915 
950 
820 Fa 1070 
680 
330 


rhrough the phase change within the valve, this emerges as a negative voltage with 
respect to the rectified output voltage; it is also amplified to a value of the order of 

70 V. 

rhe gain-controlling devices function as follows: 

(i) A small fraction of the amplified, negative, rectified voltage is applied to the 
control grid of v,; if this increases in value due to increased output, the amount of 
negative feedback to Vz is increased and consequently the total current through the 
valve falls. The resultant fall in the anode load voltage leads to a decrease in gain. 

(ii) Most of the negative voltage is applied to the suppressor; an increase in this 
voltage requires the screen to take a larger current, with a resulting decrease in anode 
current, anode voltage and hence gain. As the bulb in the anode circuit receives less 
current, its resistance decreases with an additional decrease in gain. 

(iii) When the total valve current is reduced by effect (i) the current through the 
thermistor 1522/60 is decreased. This results in an increase in its resistance and hence 
another increase in negative feedback. This effect is undesirable ai frequencies of the 
order of 1 Mc/s and is avoided by means of a 1000 pF decoupling condenser. 

All the above effects are inter-related but all act to cut down the output from the 
third stage, so that a steady state is achieved. The gain is reasonably constant over 
the whole range of frequency. 


Che remainder of the output from the cathode-follower stage is fed to the primary 
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of the appropriate transformer, chosen automatically by the frequency selector 


switches, the high frequency transformer being used at frequencies above 20 kc/s. 


Amplifier 

Fig. 3 illustrates the theoretical circuit diagram of the amplifier. v, is an E.F.89 
and Vy, V3 and v, are each E.F.91. Although the valves and general circuitry are 
chosen to give flat response over the whole frequency band, the gain falls off somewhat 


at higher frequencies. Since the oscillator, amplifier and general power-pack are 
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Fic. 3. Amplifier circuit. 


located on the same chassis, considerable distortion can be introduced in the amplifier 
through electromagnetic and electrostatic interaction and the feedback of oscillations 
through the power pack. Fluctuations in the amplifier HT supply lead to spurious 
oscillations being amplified and fed into the oscilloscope together with the signal 
from the bridge. Consequently, a voltage-stabilized power pack built on a separate 
chassis feeds the first two stages of the amplifier; the first stage of the amplifier is, 
in fact, also located on this chassis. Careful screening of the valves and leads keeps the 


interaction in the various amplifier stages within tolerable proportions. 


Cell design 


The impedance of the electrode being examined may be measured directly if the 


cell is carefully designed. If the counter-electrode is made large, its resistance is small 


and its capacitance large, so that its impedance is negligible in comparison with that 
of the electrode being measured. This may be checked by making measurements with 
counter-electrodes of different areas. The counter-electrode should also be sufficiently 





184 G. C. Woop, M. CoLe and T. P. HOAR 


inert to avoid contamination of the electrolyte. Platinized platinum is the best 
material, being inert and of high effective surface area, but it is not always essential. 

The resistance of a given electrolyte solution is constant in the frequency range 
considered. It is convenient to measure the cell resistance at high frequency with an 
inert dummy electrode in place of the experimental electrode, and then place a resistor 
of equal value in the balancing arm of the bridge. The main resistance and condenser 
boxes then give directly the resistance and capacitance (either in series or in parallel, 
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Fic. 4. Layout of bridge. 


according to how they are connected) required to balance the impedance of the 


electrode. 


General layout 


The layout elevation of the electronic equipment is shown schematically in Fig. 4. 


SCOPE AND LIMITATIONS OF THE BRIDGE 

We may consider briefly how far the bridge approaches the ideal behaviour set 
out earlier. 

(a) Using the oscillator gain control in conjunction with the oscilloscope any 
required input voltage to the cell in the range 1 mV—100 mV is readily available. 

(b) Balancing components of the same magnitude as the resistances and capaci- 
tances being measured can easily be fitted. 

(c) The oscillator provides reasonably undistorted sine waves in the range 10 c/s- 
1-7 Mc/s, and the amplifier gives a large and reasonably constant gain between 
10 c/s and 500 ke/s. Probably the range of these instruments could be extended, but 
this is unnecessary since the limiting factor is the influence of interaction and 50 c/s 
hum on the sensitivity and precision of measurement. 

(d) Using the oscilloscope in conjunction with the amplifier as detector, it was 
found that a sensitivity of better than about 2 per cent and a precision (determined 
with the aid of accurate components) of better than about 5 per cent, depending on 
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the frequency, was attainable with an input of 3 mV to the cell. In the range 30 c/s— 
100 ke/s the sensitivity and precision were generally much greater than this. The first 
stage of the amplifier is probably unnecessary; the extra amplification obtained does 
not increase the sensitivity of the balance, because of 50 c/s hum, and in any case, 
the noise level of the valves is approached. 

rhe bridge has been easily capable of performing the task for which it has been 
mainly used to date, namely following changes in the resistance and capacitance of 
anodic oxide films on aluminium during sealing. The sensitivity and precision are of 
the same order of magnitude as other errors incurred during anodizing and sealing 
operations. Still better performance should be possible by refining the design, e.g. by 
locating the oscillator and amplifier on separate chassis. The choice of valves and 
transformers with even higher performance would also lead to improvement. 

Results of impedance measurements made on anodic oxide films on aluminium 
during sealing are published elsewhere."® 
Acknowledgements—We are grateful to the Aluminium Development Association for generous 


financial support of this work. 
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UBER DIE URSACHEN DER ANODISCHEN 
PASSIVITAT DER METALLE* 


K. SCHWABI 
Institut fiir Elektrochemie und physikalische Chemie, 
lechnische Hochschule Dresden, Deutsche Demokratische Republik 


Zusammenfassung—Ausgehend von der Feststellung, dass pordse Deckschichten keine notwendige 


\ r 
VY OFAUSSC ic 


Passivierung der Metalle, insbes. von Nickel und Eisen, sind, wird eine 


iiber den Passivierungsvorgang der Eisenmetalle entwickelt, wonach die bei 


| oe! 

gsehemmte Auflésung bei hohen Stromdichten zur Bildung chemisorbierter Sauer- 
en fiihrt. Inwieweit dadurch eine Passivierung zustande kommt, hiangt insofern von den 
orhandenen Anionen ab, als sie verschieden rasch den Sauerstoff zu verdrangen 


init 


allgemeine Ubersicht tiber die verschiedenen Passivierungsmechanismen 


Abstract—On the basis of the premise that porous films do not constitute a necessary requirement 


on of metals, nickel and iron in particular, a kinetic treatment of the passivation 


netals is developed, according to which the hindered dissolution of these metals at 
es leads to the formation of chemisorbed oxygen layers. The extent of the 
1 depends on the nature of the anions present in the solution, since these anions 


the oxygen with variable rapidity. A general survey of the different passivation 


Résumé ur la base du fait que les films poreux ne constituent pas une condition nécessaire a la 


passivation des métaux, du nickel et du fer en particulier, on présente un traitement cinétique du 
processu tion des métaux ferreux, selon lequel la dissolution entravée de ces métaux aux 
fortes densités de courant conduit a la formation de couches d’oxygéne chimiquement adsorbé 
ue de passivation résultante dépend de la nature des anions presents dans la solution 
ini endront a déplacer l’oxygéne a des vitesses variables. On présente un apercgu 


férents mécanismes de passivation. 
I 


Vor vielen Jahren haben wir! das anodische Verhalten einer Reihe von Metallen in 


gesittigten Lésungen ihrer Salze untersucht und dabei ein ausserordentlich vielfaltiges 


Verhalten festgestellt. Schon damals haben wir darauf hingewiesen, dass feste 
Salzschichten auf vielen Metallen dieselbe Sperrwirkung haben kénnen, wie etwa 
Oxyde auf Al oder Ta. Wir konnten zeigen, dass bei Ausbildung solcher Schichten 


hohe Anodenpotentiale auftreten, die um viele Volt tiber dem 0,-Potential liegen und 
keinen Ohmschen Spannungsabfall (i-w) in der Schicht darstellen, wie an Aluminium- 
oxydsperrschichten? und neuerdings auch an den beim anodischen Polieren der 
Metalle auftretenden Schichten® beobachtet wurde. Wir konnten inzwischen am 
Zink zeigen, dass sich passivierende Salzschichten beziiglich des Potentialabfalls 
beim Abschalten der polarisierenden Spannung sowie hinsichtlich der Abhangigkeit 
Passivstromstirke von der angelegten Spannung vollig anders verhalten als das 

nenleitende Zinkoxyd*. Durch Belichten wahrend der Polarisation liessen sich 


bei ZnO-Deckschichten die Stromstaérke und die O,-Entwicklung steigern®, was bel 


det 


ZnSO,- und anderen Salzschichten nicht gelang. 
Mar kript eingegangen am 6 Januar 1960 
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Von Miiller® und neuerdings auch von Bonhoeffer’ und dessen Schule wird 
angenommen, dass eine porése Salzschicht die primare Ursache fiir die Passivierung 
der Metalle, insb. des Eisens, ist. Wir haben schon vor vielen Jahren darauf hinge- 
wiesen®, dass der zeitliche Verlauf der Stromstarke bei konstanter Spannung, den 
Miiller in Ubereinstimmung mit seinem “Flachen-bzw. Tiefenbedeckungsgesetz” 
fand, ebensogut durch Diffusionseffekte hervorgerufen werden k6nnte. Wenn im 
ubrigen die Poren dieser Schicht so eng sind, dass sie die effektive Stromdichte und 


Ass. |. Anodische Passivierung von Eisen in NaOH mit und ohne Schleifen der 
Elektrodenoberfliche. 
Fe/0,1n NaOH —@-— mit Schleifen 
ohne Schleifen 


damit die Polarisation bis zur OH’-Entladung erhéhen, dann miisste in diesen Poren 
eine Ubersattigung und von den Porenrandern her ein Kristallwachstum eintreten, 
das die Poren sofort schliessen und zu einer Sperrschicht fiihren wide. 

Das vollig verschiedene Verhalten der Eisenmetalle in Sauren ist so nicht zu 
verstehen, da solche porésen Schichten natiirlich ebenso aus Chlorid wie auch aus 
Sulfat gebildet werden kénnen. Beim Ni haben wir’ inzwischen durch dauerndes 
Schleifen wahrend der anodischen Passivierung nachgewiesen, dass eine solche 


Salzschicht keine Voraussetzung fiir die Passivierung ist. Eisen lasst sich zumindest in 


Natronlauge trotz dauernden Schleifens der Metalloberfliche anodisch passivieren”, 


dabei ist die Passivstromdichte der geschliffenen Elektrode nicht wesentlich 
verschieden von der der ungeschliffenen (Abb. 1). Wahrend also einerseits in 
passivierenden Elektrolyten bei den Eisenmetallen die Passivierung bis zur O,- 
Entwicklung ohne eine (porése) Salzschicht méglich sein muss, gelingt es andererseits, 
sowohl Ni!! als auch Fe" in salzsauren Lésungen zu passivieren, wenn diese Losungen 
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Anodische Polarisation von Eisen in gesattigter FeCl,-Losung. 
Fe/ges. FeCl, (0, 1 m HCl) -@- mit Sonde 
mit Unterbrecher 








Pp mv 
ABB. 3. Anodische Polarisation von Eisen in NaOH. 
Fe/0,1 m NaOH -—@-— mit Sonde 
mit Unterbrecher 


an Nickelchlorid bzw. Ferrochlorid gesattigt sind. Dabei tritt aber, wenn man die 
Potentiale gleichzeitig mit der Sonde und dem Unterbrecher™ misst, ein wesentlicher 
Unterschied gegeniiber der Passivierung etwa von Ni in H,SO, oder von Fe in NaOH 


zutage. In den Chloridlésungen findet man eine grosse Differenz zwischen den mit 
Sonde und mit Unterbrecher gemessenen Anodenpotentialen (Abb 2). Bei Fe in 
NaOH oder Ni in H,SQ, liegen die Differenzen der nach beiden Verfahren gemessenen 
Anodenpotentiale innerhalb der Fehlergrenzen (Abb. 3). Offenbar entsteht in 
Chlorid tatsachlich eine Schicht mit einem nach der Sondenmethode mitgemessenen 
Ohmschen Spannungsabfall, in den passivierenden Elektrolyten aber nicht. Das mit 
dem Unterbrecher gemessene Anodenpotential, bei dem der erneute Stromanstieg 
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Ass. 4. Zeitlicher Potentialverlauf von Eisenanoden in Natronlauge bei Gegenwart 
von Halogenionen und konstanter Stromdichte von 1 mA/cm? (25° C). 
—-@- 0,1 n NaOH 
—-O- 0,1 n NaOH + 0,04n KCI 
<- 0,1 n NaOH + 0,04n KBr 
- 0,1 n NaOH + 0,04n KJ 


Anodenpotential (mV) 


0,1 n NaOH 0, In NaOH | 0,1 n NaOH 
0,04 n KCl 0,04 KBr 0,04n KJ 


0,1 n NaOH 


341,4 295,0 336,0 
678,3 657 
679,8 601 
685,3 330 
687,3 32 
689,3 

690,6 

692,0 

693,2 

694,3 

695,1 

695,9 

696.6 

697.5 

6982 

6989 

699.4 


stattfindet, liegt genau beim Fe -/Fe:*:-Potential (Abb. 2). Offenbar bewirkt der 
durch die sperrende Salzschicht hervorgerufene Potentialanstieg die Umwandlung des 
FeCl, in FeCl,, an dem ja die Lésung nicht mehr gesattigt ist. 

Wenn man Fe, Ni oder Co in alkalischen Lésungen, die gleichzeitig Halogenionen 
enthalten, unter amperostatischen Bedingungen anodisch polarisiert’, so erhalt man 
zunichst ein Passivpotential, das in der Nahe des OH’/O,-Potentials liegt, und erst 
nach einer gewissen Zeit findet ein Abfall zum Aktivpotential statt. Diese Zeitist umso 
kiirzer, je hGher die Halogenionenkonzentration im Verhaltnis zur OH’-Konzentration 
ist und nimmt bei konstantem Verhiltnis Cy ,;/Coy in der Reihenfolge Cl’, Br’, J’ 
zu (Abb. 4). 

Mit radioaktiv markierten Anionen haben wir weiter festgestellt’*, dass nur an 
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sauerstofffreien Metalloberflichen (Pt, Ni), wie sie durch Aufdampfen auf Glimmer 
im héchsten Vakuum erhalten wurden, eine momentane Anionenadsorption aus 


wassriger O,-freier Lésung stattfindet. Dagegen erstreckt sich die Aufnahme der 
Anionen an sauerstoffbedeckten Oberflachen itiber Stunden und stellt unseres Erach- 
tens einen Austausch von Sauerstoff, der chemisorbiert ist, gegen die betreffenden 
Anionen dar. Dabei wird das Cl’ im Verhaltnis zum SO,", ClO,’, J’ viel rascher 


ausgetauscht, aber auch fester gebunden, wie durch Desorptionsversuche nachge- 


wiesen wurde. 

Schliesslich ist in der letzten Zeit von anderer Seite’ festgestellt worden, dass die 
Austauschstromdichte beim Eisen fiir den Vorgang Me Me: : 29 um viele 
Gréssenordnungen niedriger liegt (~10~"' A/cm?) als bei den Metallen, die keine 
chemische Passivitat zeigen (z. B. Ag ~ 27 A/cm?). Beim Nickel muss nach unseren 
Messungen die Austauschstromdichte noch 2-3 Gréssenordnungen niedriger liegen 
als beim Eisen. 

Von diesen Tatsachen und einer Fille von weiteren Beobachtungen ausgehend, 
die hier nicht naher diskutiert werden sollen, kommen wir zu folgender, im wesent- 
lichen kinetischen Konzeption tiber den Komplex der Passivitaétserscheinungen an 
Metallen, wie sie in der Ubersicht (Abb. 5) schematisch und qualitativ dargestellt ist: 

(1) Normalerweise ist jedes Metall, wenn es in wassrigen Lésungen anodisch 
polarisiert wird oder der chemischen Korrosion unterliegt, mit Oxyd bedeckt. Unter 
dem Phasenoxyd muss an der Oberflache des Metalls eine Schicht chemisorbierten 
Sauerstoffs liegen, die bei Luftoxydation immer weiter in das Metall hineinwandert 
(in Abb. 5 angedeutet durch [Me®*? — O®~]). Das im allgemeinen porédse Phasen- 
oxyd kann den Angriff des korrodierenden Mediums auf das Metall nicht verhindern, 
wohl aber der chemisorbierte Sauerstoff. 

(2) Es gibt prinzipiell 2 Méglichkeiten der Einwirkung von Anionen bzw. des 
Wassers. 

|. Der Sauerstoff wird durch das Anion verdrangt und das Metall geht normal in 


Lésung. 


[Me 2A’ + H,O —> Me™ + 2A’ + 20H’ (I,) 
2A’ > Me™ + 2A’ +2 (I,) 


Il. Der Sauerstoff ist nicht verdrangbar, da entweder nur OH’ in der Lésung 
vorhanden sind oder das Metall ihn besonders fest bindet. 
Wir betrachten zundichst den Fall I naher. Hier haben wir zu unterscheiden: 
(a) zwischen den sich reversibel verhaltenden Metallen (Ag, Hg, Zn) und 
(b) den chemisch passiven Metallen mit sehr geringer Austauschstromdichte. 
Im Falle I(a) verlauft der Vorgang (I,) ungelieemmt bis zur Sattigung an dem betr. 
Salz [Me**A*"]. Die entstehende Salzschicht kann dann eine den Strom sperrende 
Schicht bilden, bei der eine geringe lonenleitung durch die feste Schicht hindurch 
erfolgt und damit eine Verstarkung der Salzschicht bewirkt wird. Derartige Ver- 
haltnisse treffen wir beispielsweise beim Zn in ZnSO, oder ZnCl, sowie beim Cd in 
verschiedenen Salzlésungen an. Auf einen Sonderfall, den wir vor vielen Jahren 
beobachtet haben’, sei hier hingewiesen. Blei wird in Pb(NO,).-Lésungen bis zu 
Stromdichten von 3 A/cm* und mehr nicht passiv. Dies ist darauf zuriickzufihren, 
dass das primar gebildete Salz in der Lésung sofort zu schwerléslichem basischem 
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Abs. 5. 


Salz hydrolysiert, so dass die Lésung niemals Sattigung an dem primar gebildeten 
Salz erreichen kann. Das beweist iibrigens die Richtigkeit unserer friiher aufgestellten 
Behauptung, dass nur Schichten, die unmittelbar aus dem Metall entstehen, eine 
wirkliche Sperrwirkung haben kénnen. Durch die Sperrschicht wird das Anoden- 
potential sehr stark erhéht, und es kann infolgedessen zur Bildung hdherwertiger 
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[onen unter Abbau der Sperrschicht kommen. Dies trifft zu fiir den beschriebenen 
Fall der anodischen Polarisation von Fe in gesattigter FeCl,-Lésung: 


[Fe? Cl,*-] Cl’ — Fe  3CI’ 
oder bei Blei in Schwefelsadure: 


[Pb?+—SO,2-] + 2H,O — [Pb*t—O,*-] + 4H’ + SO," 


Véllig anders liegen dagegen die Verhaltnisse, wenn der Vorgang (I,) gehemmt ist 
und eine, wie bei den Eisenmetallen, mit der Stromdichte nach einer Tafelgleichung 
ansteigende Uberspannung zeigt. Wenn die Uberspannung einen entsprechenden 
Wert erreicht hat, wird der Vorgang der Sauerstoffbedeckung nach 


[> oMe?+] + OH, > [Me®)—O®] + 2H’ + 2 (Is) 


mit ins Spiel kommen. Dadurch wird aber der Vorgang (I,) weiter blockiert, da ja 
die Metalloberflache wieder mit Sauerstoff bedeckt wird. Ausserdem hemmt sich 
der Vorgang (I,) selbst, denn er kann ja nur solange ablaufen, bis die gesamte Ober- 
flache bedeckt ist; dann muss Anionenentladung eintreten: 


20H’ — H,O + 40, + 2 (1,) 
oder H,O — 2H + 30,+ 2 


Wenn der zunidchst chemisorbierte Sauerstoff rasch in ein ionenleitendes Oxyd 
libergeht, k6nnte nun auch Sperrwirkung eintreten. Wenn wir die Austauschstrom- 
dichte des Vorgangs (I,) mit i;,° bezeichnen, die des Vorgangs (I) mit i;,° und die des 
Vorgangs (I,) mit /;,°, wenn ferner das rev. Potential des Vorganges (I) &,, sein soll, 
das des Vorgangs (I,) ¢;, und der Flachenanteil der Elektrodenoberflache, der nach 
(I,) mit Sauerstoff bedeckt ist, f,., so kann man fiir die anodische Stromstarke J, 
schreiben: 
a.z.F(é, — n) 
RT 
¥ F (ey, 
RT 








Man sieht, dass der Vorgang (I,) solange keine Rolle spielen wird, solange die Uber- 
spannung nicht nahezu das Potential dieses Vorganges erreicht hat, dass andererseits 
Vorgang (I,) und (I,) aufhéren, am anodischen Stromfluss teilzunehmen, wenn die 
Oberflache vollstaéndig mit chemisorbiertem Sauerstoff bedeckt ist (/;, 1). 

Auf diese Weise kann man das Passivverhalten der Metalle mit hoher anodischer 
Uberspannung verstehen, ohne eine porése Deckschicht annehmen zu miissen. 
n Nickel errechnet man z. B. fiir den Vorgang Ni + OH, — NiO + 2H’ + 2 

ial von —0,103 V unter Standardbedingungen bei 25°. Dieser Wert liegt 

va 0,16 V positiver als das Potential Ni/Ni ', so dass man infolge der sehr 

niedrigen Austauschstromdichte des Ni schon bei Stromdichten von ~0,1 A/cm? 
das Potential des Vorgangs (I) in schwach saurer Lésung erreichen kann. 

Vor allem kann man aber mit dieser Vorstellung den Einfluss der Anionen ver- 

standlich machen, denn die Sauerstoffschicht kann ja nun nach (1,) wieder durch das 
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Anion beseitigt und das Metall aktiviert werden. Dies wird um so eher erfolgen, je 
leichter das Anion den Sauerstoff zu verdrangen vermag. Am geeignetsten ist dazu, 
wie wir gezeigt haben, das Cl’. Wenn der Vorgang (I,), der u. U. durch ein hohes 
Anodenpotential begiinstigt werden kann", rascher verlauft als (I,), so kommt es 
uberhaupt nicht zur Passivierung, wie wir dies von den Eisenmetallen in Salzsaure 
kennen. Allgemein gilt, wenn Ii, der nach (I,) freigelegte Flachenanteil (von der nach 
(1,) bedeckten Flache) ist: 


J, = i191 —fi, + fi, -fi,)- ee i; (1 — fy, 





Man kann also das verschiedenartige Verhalten der Metalle, insbesondere der 
Eisenmetalle, bei der anodischen Polarisation gegeniiber verschiedenen Anionen 
durch die Konkurrenz der Vorgange (I) und (I,) erklaren. 

In stark saurer L6sung kann auch noch ein weiterer Vorgang mit(I,;)in Konkurrenz 
treten: [Me*)—O] + 2H—Me” + H,O. Der von ihm freigelegte Ober- 
flachenanteil sei f;,-- Schliesslich wird durch andauerndes Schleifen der Metallober- 
flache ebenfalls wieder die Sauerstoffschicht entfernt, dieser Anteil sei f,. Somit wird 
verstandlich, dass man zu immer héheren anodischen Stromdichten tibergehen muss, 
um die Bedeckung mit [Me*)—O®~] und damit die Passivierung zu erzwingen, je 
saurer die betreffenden Lésungen sind bzw. je rascher man schleift. Wenn man die 
Summe aller durch die verschiedenen aktivierenden Prozesse freigelegten Flaichenan- 
teile mit & f bezeichnet, so gilt: & / fi, + fa +f. und 


= 2.8.0 -+@ 1 - 
F fr. (1 Jt, Ji, ° R “ I. (1 


exp | — 


Natirlich bedarf diese fiir die chemisch passiven Metalle entwickelte Grundkonzep- 
tion einer Verfeinerung, mit der wir beschaftigt sind. Wir glauben, aber schon 
jetzt alle bisher beobachteten Phainomene zumindest qualitativ befriedigend deuten 
zu kénnen. Beispielsweise kann man die verschiedene Wirkung des gleichen Inhibitors 
gegeniiber verschiedenen Anionen ebenfalls durch deren verschiedene Fahigkeit, 
andere adsorbierte Molekiile’’ zu verdrangen, erklaren. 

(3) Schliesslich sei noch zum Fall IL bemerkt, dass eine nicht verdrangbare 
Oxydbedeckung zu einer Anionenentladung fiihren wird, wenn ihr Widerstand gegen 
Elektronendurchtritt klein ist. Falls die Schicht keinen Elektronendurchtritt gestattet, 
werden Metallionen durch die Schicht wandern, mit OH’ neues Oxyd bilden und damit 
die Sperrwirkung verstarken. Der erste Grenzfall liegt bei Ni oder Fe in alkalischen 
Lésungen vor; da hier die vorhandene Bedeckung nicht weiter wachst, bleibt das 
Metall blank. Der andere Extremfall liegt z. B. beim Aluminium in neutralen oder 
schwach sauren Lésungen vor, allerdings kann hier u. U. bei hohen Spannungen eine 
Umwandlung der Schicht in ein schwerlésliches Salz erfolgen’®. Bei Zink in alka- 
lischen Lésungen sind offenbar beide Leitungsmechanismen méglich, wie allgemein 
zwischen den in der schematischen Ubersicht angefiihrten Grenzfallen Uberginge 
auftreten kénnen. 
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Wir hoffen, mit dieser Ubersicht tiber die Passivitatsphanomene und ihre kinetische 
Deutung eine Basis fiir eine weitere quantitative Aufklarung gefunden zu haben. 
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THERMODYNAMICS OF CORROSION IN 
FUSED CHLORIDES* 


C. EDELEANU and R. OD 
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Abstract—The paper considers the thermodynamic f the metal/molten-chloride system, with 


part cular reference to the corr Nn ¢ metal t 1S 1 that the prime factors which determine 
how much corrosion can take ‘ na given system are the : ty of the metal and the stability of 


the chloride. Also important ar » initial red potential of the melt, the solubility in the melt of 


ure over the system, the solubility 
— the me le and the nreeer ' ' now which ; , lered i 
proauct eta ide, 1 l iui > 1 y Wale! V 1 IS Cé sidered in 
some detail in re not considered since the interest mainly on determining the conditions 
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it dans ses rapports avec la corrosion des metaux. On montre qu facteurs de Dase determinant 


‘étendue de la corrosion dans un systéeme donné sont le degré de noblesse du métal et la stabilitédu 


chlorure Sont également tmportants: le potentiel redox u itial du iiquiae, la solubilité dans le 
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ice d’impuretés, y compris l’eau, laquelle est considérée assez en 
détail. La cinétique n’est pas considérée parce que lintérét est dirigé pri icipalement vers la déter- 
mination des conditions dans lesquelles on peut s’attendre a ce que la réaction s’arréte pratiquement 
et On suppose qu’aux températures prises en considération les vitesses des réaction (autres quecelles 
mettant en oeuvre des concentrations extrémement petites) seront fortement en exces de ce qui peut 


étre foléré pour des applications critiques 


Zusammenfassung—Es wird die Thermodynamik des Systems Metall/Chloridschmelze untersucht, 


unter spezieller Beriicksichtigung der Metallkorrosion. Man zeigt, dass die hauptsachlichsten 


Faktoren, welche die Korrosion in einem vorgegebenen System beeinflussen, die Stellung des Metalls 
in der Spannungsreihe und die Stabilitat des Chlorides sind. Gleicherweise wichtig ist dasanfangliche 
Redoxpotential der Schmelze, die Loslichkeit des Metalles in der Schmelze, der im System herrschende 
Druck, das Léslichkeitsprodukt des Oxydes des Metalls und die Gegenwart von Verunreinigungen, 
Wasser eingeschlossen. Kinetische Betrachtungen werden nicht angestellt, da das Hauptinteresse 
den Bedingungen gilt, unter welchen die Reaktion zu einem virtuellen Stillstand kommt, wobei 
angenommen werden kann, dass bei den vorkommenden Temperaturen die Reaktionsgeschwindig- 
keiten (ausser wenn extrem kleine Konzentrationen eine Rolle spielen) zu gross sein werden, als 


dass sie noch kritisch erfasst werden k6nnten. 


INTRODUCTION 
INDUSTRIAL interest in fused halides has increased in recent years, partly because of the 
great demand for those metals produced via their fused salts, and partly because ad- 
vances in high temperature chemical engineering and in vacuum technology now make 
it possible to consider a number of quite new processes using fused salts. These 
substances have been considered, for instance, as possible nuclear reactor fluids! 
and also as media suitable for nuclear fuel processing.” There are numerous other 
possible applications, but one difficulty is that it is not always easy to find suitable 


* Manuscript received 25 September 1959. 
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iner materials. This is particularly so when the process requires really 
‘corrosion resistance either because the plant cannot be regarded as 

yr because corrosion would affect the properties of the melt. 
us systems high corrosion resistance can be achieved either by ensuring 
‘the system or more frequently by making use of 
possible in fused halides, and the present paper presents 
tors which have to be considered in fused salt systems. The 
in common with that used by Pourbaix*® for aqueous 
id, consequently, has the usual limitations of 
he high temperatures now being considered, 
ir in essentially chloride melts, so that the only 


rd of corrosion resistance is by ensuring that 


strated using published thermal data*®’® (interpolated where 


des, but it must be remembered that such data is not always 
unknown. Moreover the treatment is 

pecies are considered in any given 

m is to present the general case rather than to describe what 


Experiment ta will be presented elsewhere. 


CORROSION WITHOUT OXIDATION 
difference between corrosion in aqueous electrolytes and molten 
hat, whilst in aqueous solutions metals are virtually 
ed salts they can be appreciably soluble; in 
lete miscibility.7°° It follows therefore that, in contrast 
an, in such cases, occur without the oxidation of the 
mplete understanding of the structure of these 
irgument there seems to be no objection to regarding 
the matter is referred to later. The mechanism of corrosion 
is likely to be closely related to the corrosion of metals by liquid 
is appreciable, excessive corrosion can be expected. Fortu- 
be appreciably soluble only in their own salts, and 


yuld be called ‘direct dissolution’ may turn out to be not very 


> melt of the metal produced by the reduction of the 


- as will be shown below. 


ORROSION WITH OXIDATION 


it e if it is in contact with some substance it can reduce. 


Cle tend to OXI1d l 

lucible substance could be a solute or impurity in the melt acting in a similar 
in aqueous corrosion, or it could be the melt itself, which would corre- 

he liberation of hydrogen from an acid by a metal. 

ly important factors are, therefore, as in the aqueous system, the nobility of 

the redox potential of the medium and the amount of reducible impurities 

present; there is nothing fundamentally novel in this. In detail, however, there are 


certain differences between the two systems which do not seem to have always been 


taken into consideration. 
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Conventions 


There are no generally agreed conventions and terminology to describe fused salt 


reactions but because of the similarity with the aqueous systems it is convenient to use 


electrochemical conventions closely allied to those normally used to describe aqueous 


corrosion reactions. Free energies are converted to an emf scale using the expression* 
(1) 


and in order to be able to deal with half reactions it is necessary to define a zero. 
Various suggestions have been made®” but the most convenient one, for the present 
case, is to consider that the free energy of formation of the halide ion from the halogen 
gas at one atmosphere pressure (and unit halide activity) is zero at all temperatures. 
This, in effect, means that the standard halogen/halide electrode potential is zero in a 
pure halide melt, and all other potentials are referred to this. There is only one 
possible zero for a mixed salt provided it contains only one of the halogens, but if 
more than one halogen is involved it is necessary to define which scale is to be used. 

It is also proposed to base activities on the pure salt as the standard state (i.e. unit 
activity), which is different from the practice in aqueous systems, where the activity of 
a solute is defined in terms of a conventional concentration. 

The sign convention is defined by equation (1) and is such that the standard poten- 
tial of a metal in its own salt is the more negative if the salt is the more stable. In 
other words the baser a metal, the lower its standard potential will be. 


STABILITY AND REDOX POTENTIAL OF MELTS 
The chloride melt of a divalent metal will tend to dissociate according tothe reaction 
MeCl, = Me + Cl, (2) 

for which the equilibrium constant K is given by 
AG ec, 


, (3) 
2:3RT 


log K 


where AGj,,,;, is the standard free energy of dissociation of the chloride and not the 


free energy of formation as usually quoted,° and 
(4) 


Unlike the low temperature aqueous electrolyte case, for which the analogous reaction 
iS: 
2H, + O, = 2H,O, 
the equilibrium given by (2) is likely to establish itself reasonably easily and determine 
the redox potential of melts. 
Equation (4) which defines the main condition for stability, reduces to 


K = ay, - A. (6) 


* A value of F of 23,060 is used if AG° is expressed in calories and the value of E° is required 


in volts. 
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n the case of a reasonably pure melt for which ay,¢), is unity. The values of ay, and 
ile conforming to equation (6) can normally vary over wide limits. The limits 

iined by pressure in the case of a,),, since chlorine is a gas, and this also 
unless the conditions are such as to allow the metal to be present in the 
In such a case, the maximum value for ay, is naturally unity. The 

ole variation in dy, and a,,, is that a given salt can be oxidizing or 
‘words it can take up variousredox potentials. The range of possible 


pressure, since this determines the maximum values for 


will be determined by the half reactions 


2Cl 


(10) 


2) is likely to establish itself rapidly it can easily be shown by 


equations that 


(11) 


for stability. the concentration of the various substances 
such that all the redox systems will be at equilibrium at the 
iplication of this fact on corrosion reactions can be appreciated 


zraphical construction such as that in Fig. 1, in which the systems 
, Na/NaCl and K/KCI are considered at 800°C. The redox poten- 


these systems can be calculated according to (10) and the potential is plotted 


rach case (Scale A). For a reasonably pure melt such as 


|, so that it is then convenient to use scale B on which the 
ue of pMe (i.e. —log ay.) corresponding to any redox potential can be read off 
tly. Similarly scale C is useful when considering a corroding metal present at unit 


and in this case the value of pMe"* corresponding to various potentials can be 


It is also possible to include on the diagram a pCl, scale D which is valid provided 


not an appreciable concentration of some anion other than chloride [relation 


As stated above, pressure restricts the range of possible pMe and pCl, values and 
the restriction at the lower end of the potential scale for various partial pressures of 
sodium and potassium are shown by the notches on the appropriate lines in Fig. 1. 
rhe restriction at the high potential end of the scale can be read off directly on the 
pCl, scale; it is the same for all chlorides. Pressure can also impose a limit on the 
maximum concentration of a solute chloride if this is volatile, and this can be allowed 
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for in Fig. 1 in the same way. It will be appreciated that this means that the maximum 
potential a metal can take up in a melt will depend on pressure if its chloride is 
volatile. 

From a corrosion point of view, hydrogen is important as a constituent of water, a 
very common impurity in melts, and for the present purposes hydrogen can be 


regarded as a highly volatile metal with a volatile chloride. In this case a square is 


«— Scale C Scale B ———> 





Ono 
de 
Scale A, log gt 
Fic. 1. Equilibria in chloride melts at 800°C 


Scale C can only be used when the metal is present at unit activity 


Scale D can only be used when the activity of the chloride is unity. 


involved in the log term of equation (10) so that if the appropriate line is drawn in Fig. 
1, scale B does not apply; and since the hydrogen pressure will not normally be one 
atmosphere, neither does scale C. For convenience, the relation between redox 
potential, hydrogen and HCI activity is shown in Fig. 2 in more detail; it will be 


referred to later. 


REACTION BETWEEN A METAL AND A SIMPLE MELT 

[he basic assumption made is that, unless passivity occurs, a metal will be oxidized 
by a melt if its potential in the melt is appreciably below the redox potential of the 
melt. On this basis it is impossible to avoid corrosion entirely but, if a maximum level 
of contamination of the melt can be specified, it is possible, by drawing a horizontal 
line in Fig. 1 corresponding to that degree of contamination, to see under what con- 
ditions this can be achieved. 

If we consider as a simple example nickel placed in a high purity KCI melt, corro- 


sion can be expected until sufficient Ni?* ions have been produced by the oxidation of 


the metal to raise the potential of nickel to the same value as the redox potential of the 
melt, which will have been affected by the production of potassium metal by the 
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cathodic reaction. Assuming for the purpose of the argument that the activity co- 
efficients are unity and remembering that twice as many potassium ions are reduced as 
nickel ions formed 

pK + log 2 = pNi**. (12) 
As shown by the horizontal line (1) in Fig. 1, there is only one common potential at 
which this condition holds, and the system should tend towards it during an equili- 


bration experiment. 


2. Effect of the H,-HCI equilibrium on the redox potential of a chloride melt 
at 800°C. 


With the same assumptions, line (2) represents the condition for nickel in NaCl, and 
lines (3) and (4) for chromium in KCI and NaCl respectively. It is now possible to 
consider the variables which affect the amount of corrosion which occurs in any real 


Nobility of metal. The importance of this factor is demonstrated by the example 
I I 
just considered. It can be seen that nickel comes to equilibrium with the melt ata 


much lower contamination level (i.e. a higher value of pMe**) thanchromium. Metals 


baser than chromium will tend to corrode even more before equilibrium is established. 

Stability of melt. Other things being equal, less corrosion should occur the more 
stable the melt (i.e. the larger the (negative) free energy of formation). For this reason 
less corrosion is likely in KCl than in NaCl with both nickel and chromium, as indi- 
cated by Fig. 1. 

Initial redox potential of melt. In the cases just considered it was assumed that the 
melts were initially pure, but if either pK or pCl, is not originally negligibly small or, 
alternatively, if there is some nickel in the melt originally, the concentrations at any 


time will be given by the general equation 


[Ni2 ly =. [Ni? I, 5 - [K],} * [Cl,], pa [Cl,], 
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in which the subscripts o and f stand for original and final concentrations. The higher 
[Cl,],, or in other words the more oxidizing the original melt, the more corrosion has to 
occur before [K], will have a sufficiently high value for equilibrium to be established 
according to Fig. 1. 


ictivity coefficients, solubility effects, plex ions, . Whilst the corrections to 


be made because of these effects would be straightforward, the necessary experimental 


. : aie : 46.5 _ 1 . = : as ‘. = 
data is scanty. It is this fact that makes quantitative calculations 
[he position is not hopeless since even ap] 
I 
nstance, we KNOW Which metals are reasonably soluble 
melt will fall to e° as soon as the n 


1¢ redox potential will be less 


not | nd will fall 
WUISLU aliUd Wii 


tly soluble than in those 
srnt 4 
Pointe Ol 


ralt 
i 


Vil tic Vil a hill LAUVLLILY 
y 


In discussing Fig. | it was pointed out that at pressures less than atmos- 


t 


. 2 partain lwm t Lh } — | te 7a! 
are certain limitations to the possible redox poten 


tials which are indicated 
on the KCl and NaCl lines. Horizontal lines from the notches give at 
1e Cr and Ni lines the minimum amount of contamination which 

can be expected to produce at the appropriate pressures even in 1 
which potassium or sodium is originally added. The effect in KCI an 


very important with Ni, may just have to be considered with Cr, but wou 


highly important with either a less noble metal than chromium or a less stabk 
than NaCl. 

Che volatility of the chloride of the corroding metal may be an equally important 
factor since, if it is high, and the system is such that the chloride cannot accumulate in 
the melt, the potential will not rise and excessive corrosion may occur. Whilst 
pressure has been specifically mentioned in this section, this is a general phenomenon 
which has to be considered in any system in which there may be a restriction to the 
building up of the required activity of either the metal or the chloride concentration. 
In practice this may be due to low pressures, to condensation at cold places in the 
system, or to alloy or complex ion formation; all these phenomena, from the present 
point of view, give a similar effect. The effect of precipitation of oxides is discussed 
later. 

EFFECT OF IMPURITIES 


The effect of small amounts of foreign chlorides in a melt can be explained by 
referring to the substances for which the data is plotted in Fig. 1. For example, by 
drawing the appropriate horizontal line across the diagram, it can be seen that for any 
given potential at which chromium metal comes to equlibrium with its ions in the melt, 
nickel ions will be reduced to nickel metal unless their concentration is less than 
10-*° times the desired chromium ion concentration.* The position is the reverse in 
the case of the corrosion of nickel in a melt containing chromium ions since, in this 
case, chromium ions would not influence the reaction in concentrations up to 10*® 
times the desired nickel-ion concentration. The effect of other impurities can be fore- 
seen in the same way, but it is important to note that if the metal produced by the 


* The solubility of nickel and chromium in KCl is low and scale C can be used. 
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1e impurity chloride is highly volatile and the pressure is less than one 
A of Fig. | must be used instead of scale C and the appropriate ay, 
duced to calculate ay... This can make an appreciable difference. 
chloride itself is highly volatile, pressure is again a relevant para- 
ect of partial pressures in the special and important case of H, and HCI 
ntial is shown by Fig. 2. This, and similarly constructed diagrams for 
be used in conjunction with Fig. 1 to see exactly under what con- 

> impurity is likely to be dangerous. 
1 chlorides is somewhat more complicated. It is 


only with oxides, but there is no reason why sulphides or any other 


consistent 
tivity in the pure oxide. 
ird free energy of formation of O*~ on the scale already 


llows, where KCl is given as an example 


79-2 kcal/mole (14) 


0 by definition, (15) 


(16) to (17), 


106-2 


stand free energy of formation for O?~ will vary with the system in question 
1g on the relative stabilities of the appropriate oxide and chloride, but this 


1evitable on any scale other than one based on oxygen/oxide-ion. 


\ difficulty arises with mixed chlorides and in these, unit activity of O?- could be 


defined in a number of possible ways, but all will give the same final answer provided 

hey are used consistently throughout the treatment. The one most convenient 
when considering a series of melts which are basically similar is to define the activity in 
terms of the chloride least likely to go to the oxide (i.e. for which wo2- has the most 
positive value) and which is present in substantial concentration (say more than 
10 per cent). 

Using this definition for a KCI melt (or one containing an appreciable amount of 
KCl) as an example, the relation between oxygen pressure, oxygen ion activity and 
redox potential can be calculated from 

—— Fs 
0-107 log — V. (19) 
Apz 
Fig. 3 shows a family of curves for this particular case drawn on a scale corresponding 
to the previous diagrams. From this it can be concluded that oxygen is a strong OXi- 
dizing agent over the redox potentials now considered, when present at any reasonable 
pressure and even in highly alkaline melts. 
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Although passivity is not very likely to be a practical means of preventing corrosion 
in chloride melts, it is interesting to consider under what conditions the corrosion 
product will be an insoluble oxide which may affect the kinetics and when there may at 
least be a chance of passivity. Furthermore it is always important, when considering 
the corrosion of chemical plant, to know whether the corrosion products formed are 


likely to be insoluble, and for both these reasons the solubility products of the various 


ffect of the O,-O*- equilibrium on the redox potential of a potassium chloride 
melt at 800°C 


metal oxides in the melt have to be established. With the present conventions the 
solubility product of NiO, for instance, can be calculated using the following scheme: 


Ni + 30, = NiO tno 34-5 kcal/mole (20) 


Ni = Ni? 2e Lye Lic. 41-4 kcal/g-ion (21) 


LO, 2e O?- (in KCl) Une 106-2 kcal/g-ion (from 18). 
2~2 ad | . 
By adding (21) and (22) and subtracting (20) we obtain: 
NiO Ni? O? 
and at equilibrium, the free energy change for this reaction is zero so that 
| 5) £ 
Lxio = Eni? 2°3RT log ay; Moe 2°3RT log ao: 


Lyxio — Lyit+ — Ho? 


2:3RT 





log ayj2+ Ao2- = log S, 


where S is the solubility product of NiO in KCl. Substituting, we find the solubility 
product of NiO in KCI at 800° is about 10°”. 

From Fig. 1 we know at any potential or pCl, the Ni°* activity consistent with 
nickel metal and by using the calculated value for S we can now draw a line in Fig. 3 
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NiO) which indicates the O*~ activity above which the corrosion product is 
1 to be insoluble NiO rather than soluble Ni-*. The line is parallel to the oxygen 


is might have been expected, corresponds to the dissociation pressure for 


ma 


s somewhat different from those considered up to now, since if the oxygen 
e the dissociation pressure of the oxide, the system can never come to 


the metal has corr« 


nditions stifle the reaction somewhat—there may be some 


> CONC 


Since the corrosion product is insoluble, 


hen become semi-stable. Once the solubility 


concentration in the melt will not 


| of the melt will also remain stable provided the oxygen 


[he theoretical reversible potential of metal will also 
the solubility product has been reached but, if passivity is at all 
ill tend to take up some compromise potential somewhere between 

lox potential of the melt. The difference between the 
> redox potential, which is a measure of the driving force of the 


ven for a divalent metal by 


. ~ (26) 

(oxide dissociation pressure) 
concentration. A more complicated expression is obtained 
es and AE is affected by ap2-. The rate of the reaction will 
which the anodic and cathodic reactions polarize as well as on 


naturally this cannot be predicted from the present thermo- 


oxidizing agent need not necessarily be oxygen, but may be an 
as a ceramic somewhere in the system or present in the vapour 


le is present as a solid its effect from a thermodynamic point of view 

ated by substituting in (26) the dissociation pressure of the impurity 

The case of the volatile oxide is more complex; it is veryimportant since 
yxide and this impurity is very often present in melts. 


ssociate and ionize according to:— 


Hy + $0, K, = dissociation constant 
(27) 


2H O* K, = ionization constant. 


9-18. K, for a KCI melt can be calculated according to an expression 


ind is given by 


a - Ao? 20°8 VQ 
_ 10-20'8, (28) 


ay.0 


[hese equilibria can best be represented by triangular diagrams as in Fig. 4, in which 
the toptriangle represents the dissociation of water and the lower triangle its ionization. 
lhe redox potentials for the systems O,, O?-, H, and H* have already been discussed 
and are represented by the left- and right-hand triangles of Fig. 4. It is a condition of 
equilibrium that the redox potentials for the oxygen and hydrogen reactions be the 


same and the system is invariant if any three independent variables of the six in Fig. 4 
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are fixed. It is interesting to note that the redox potential of a melt in contact with a 
given pressure of either oxygen or hydrogen of a given humidity is not fixed and 
depends on pO*~ (or pH*). 

Furthermore, an increase in humidity can lead either to a rise or a fall in redox 
potential, depending on which of the other varables are subject to constraint. The 
maximum H?* ion activity is pressure dependent (see Fig. 2) whilst the O?- ion activity 
may be controlled by a precipitation reaction involving oxides. 


pH.O 


eS 
is 
* 


Potential, 


Fic. 4. The relationship of O,, H,, H,O, H* and O*- activities with redox potential in a 
KCI melt at 800°C. 


A further example will illustrate the use of the diagrams in determining limiting 
conditions for the prevention of corrosion in the presence of impurities. 

Suppose in a given system containing nickel in contact with the melt, it is required 
to keep contamination below an Ni** activity of 10-°. We see from Fig. | that the metal 
will have to be able to take up a potential below —1-53 V and this then repre- 
sents the maximum redox potential which the system can be allowed to take up. The 
appropriate potential lines are drawn in the left- and right-hand triangles in Fig. 4 
(lines A and B). 

From Fig. 3, we know that oxide will be formed if the oxygen pressure rises above 
about 10- atm and equilibrium in the presence of nickel metal cannot be attained 
above this pressure. Accordingly, lines C and D are drawn in the left and top triangles 
in Fig. 4 to signify this maximum value of pO,. Completing the left hand triangle by 
drawing line E, we find a value of pO*~ of approximately 14, which represents the 
maximum allowable oxygen-ion activity if precipitation of nickel oxide is to be avoided. 

The next step depends on which further parameters in the system are fixed, and 
assuming for instance that the water activity cannot be reduced below 10 16 (lines 
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F and G), the lower triangle shows that this would lead to a hydrogen-ion activity of 


about 10-'*. The rest of the diagram can now be completed by drawing lines H, I, J, K, 


L, and line H shows the minimum hydrogen pressure necessary to achieve the requisite 


low level of contamination. Where a higher hydrogen pressure over the system is 
drying requirements for the melt would be less stringent, and the effect of 


on the other variables could be found in a similar manner. 


DISCUSSION 

lorides are mutually soluble in each other there is no possibility of passivity 
ides but, if other substances such as oxygen or oxygen containing impuri- 
orrosion product can be insoluble in the melt and there is then a 

[t is well known that corrosion in nitrate melts can be slight and in 

ems that passivity is in fact effective. To what extent it is to be 

y chloride melts it is difficult to foresee. Naturally the passive 

» be much thicker at the temperatures in question than is generally the 
stems, but since certain oxides seem to be virtually insoluble in 


no obvious reason why under special conditions passivity should not 


ever it seems safer to try to avoid corrosion by aiming at 


are assisted by the fact that many of the common construc- 


iron, are relatively noble metals in the more stable chlorides 
ssium chlorides. 
tions made it seems that in relatively pure melts nickel, which is 
ble than iron, will cause very little contamination in melts which 
re. How rapidly a plant is likely to deteriorate is more difficult to 


be considered individually. Forexample, 


eral terms since eachcase has to be 
ube continuously exposed to fresh salt would be expected to suffer much more dam- 


in a container in which the salt is not renewed. However, this is one of the 


LViita ti 


iL 1 


secondary variables which are always considered in assessing the danger of 
n chemical plant, but which cannot be fully discussed until the basic factors 
‘valuated. 
thermodynamic treatment in evaluating the rate of a process is 
to question, but there is some justification for it when considering corro- 
ns and, it is suggested, particularly in the present case. The rates of reac- 
tions of interest in corrosion are extremely small and often correspond to less than 


| wA/cm® anodic current. It is seldom that electrode reactions are so highly polarized 


that they will not occur at such rates under highly non-equilibrium conditions unless 
lue to extremely low concentrations of reactant or to the presence 


the polariz ition 1s due t 


‘diate solid substance. In fused salts and at the temperatures now under 


of some interme 
consideration, electrode reactions appear to be even less polarized than in aqueous 
systems, and this is another reason why the thermodynamic approach is considered 
valid. On the other hand, it must not be assumed that in fused salts all reactions are 
extremely fast and that equilibria establish themselves instantaneously. The viscosity of 
fused salts varies over a wide range; however, sodium and potassium chloride at about 
800°C are somewhat similar to water at normal temperatures in this respect, so that 


reactions involving diffusion can be expected to occur at the same sort of rates as we 


are accustomed to in aqucous SY stems. 
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[In practice, true equilibrium will very seldom establish itself if the concentrations of 
the reactants are very small, but it must be appreciated that it is not always necessary 
for an oxidizing agent to diffuse to the site of corrosion in order for reaction to occur. 
As in an aqueous system, the cathodic reaction can occur at a “water line’”’ or some 
other such place and cause corrosion some distance away. A somewhat similar effect 
is likely in a system in which equilibrium cannot be established because of temperature 
gradients. Thermal cells are then set up, leading to removal of metal from high tem- 
perature points and its redeposition at cooler places. This is a phenomenon quite 
apart from the excessive corrosion which can be expected if the freezing out of some 
substance at cold places causes the redox potential to stay high or prevents the metal 


potential from rising. 


Yet another case in which equilibria cannot be set up involves alloys, since except 
in very special cases, equilibrium cannot be established with more than one of the 
components of the alloy. In such cases corrosion can be expected to cause leaching 
out of one of the constituents, since at the temperatures under consideration diffusion 
rates in alloys are appreciable. This leaching may be expected to cause weakening, 
especially at grain boundaries; this often occurs in practice. This type of excessive 
damage rather than excessive corrosion can also be expected if as a result of corrosion 
some harmful impurity plates out and diffuses into a metal, rendering it metallurgically 
unsound. 

Finally it must be appreciated that when a metal is in equilibrium with a melt it is 
far from inactive—the equilibrium is a dynamic one. There is a tendency for grain 
boundaries to trench out and it may be that some grains in time grow at the expense of 
others. It is thought that another factor which requires early study is the effect of 
stress and strain, since it seems reasonable to expect strained material to corrode and 


possibly replate elsewhere in a strain-free condition. 
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ON THE NATURE OF THE FREE SURFACE 
POTENTIAL OF AQUEOUS SOLUTIONS* 
B. KAMIENSKI 


Laboratory of Physical Chemistry of Surface Phenomena 
Polish Academy of Sciences, Krakow, Poland 


Abstract—An interesting class of substances, hitherto little investigated, increases the potential drop 


the free surfa water. The isomers of hydroxybenzoic acid provide an instructive example. 
tains two dipole groups, one of which is hydrophilic and the other negative, 


as in the p-isomer, then the substance increases the potential. O- 


*r, decreases the potential, and the m-isomer increases the potential less 


itéressante de 


substances jusqu’a présent peu étudicés, augmentent la chute de 
libu de Peau. Les isomeéres de l’acide hydroxybenzoique en fournissent 
Quand la molécule comprend deux groupes dipolaires, dont lun est hydro- 
, Suffisamment séparés l'un de l'autre, comme dans le cas de l’isomére para, 
potentiel. L’acide ortho-hydroxybenzoique, d’autre part, diminue le 

potentiel moins que l’isomére para. 
Zusammenfassung ne interessante Klasse von Substanzen, die bis heute kaum untersucht worden 
Po ing an der freien Oberflache von wassrigen Lésungen. Die Isomeren von 
ein instruktives Beispiel. Enthalt ein Molekiil zwei Dipol-Gruppen 
und die andere negativ ist, so erhdht diese Substanz die Grenzflachenspannung 
*n rdumlich geniigend getrennt sind, wiez.B. beimp-Isomeren. M-Hydroxy benzoesadure 


tial weniger und das o-lsomere erniedrigt es sogar. 


WE HAVE found in this laboratory’ that weak acids, bases, ampholytes and nonelectro- 
lytes when dissolved in water change the potential at the free surface in the same 
direction, despite their diverse and often opposite electric fields of their dipole 
moments. This is true for 165 substances, tested at many different pH values. It 
suggests that the electric fields of the dipoles characterizing the substances are 
neutralized by water dipoles, and that the residual potential drop on the free surface 
is caused by water dipoles crossing the interface from the gaseous phase to the liquid 
phase and in the opposite direction. A decrease of the potential to zero is improbable 

an interface between phases of different dielectric constants. It is generally 
recognized that the aqueous phase is on the positive side of the orientated dipoles, and 
the air is on the negative. This positive potential decreases when any surface-active 
substance is present at the surface (with a few exceptions dealt with later). Taking 
into consideration the fact that most of the substances investigated decrease the 
potential by more than 0-3 V at very low concentrations and that some decrease the 
potential by more than 0-8 V, it must be inferred that the potential drop at the free 
surface of pure water is greater than 0-8 V, otherwise the sign of the potential would 
be reversed in most solutions, which would mean that the orientation of water dipoles 
on the free surface would be reversed. Just as it is impossible to prevent the water 
dipoles from crossing the interface of two phases having very different dielectric 


* Presented at the 11th meeting of CITCE, Vienna, September 1959. 
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constants, so it is impossible to reverse their orientation when they are evaporating 
and create their electric field, or when they condense and lose their field by 
association with water molecules. 
Applying Helmholtz’s formula it is easy to compute that about one tenth of the 
ater molecules in the vicinity of the free surface are sufficient to build a potential 


drop of 1 V if orientated. The surface layer in which the orientation takes place is 


40-015 M o-hydroxybenzoic acid C 0-025. M p-hydroxybenzoic acid 
B 0-01 M rydroxy benzoic acid D 0-04 M p-hydroxybenzoic acid 


no more than a few diameters of a water molecule, say, 10 A. If we assume that the 


potential drop is 1 V over a distance of 10 A the field is 10’ V/cm. Consequently it is 


very unlikely that it should be experimentally possible to influence the orientation at 
the free surface appreciably; a field of only 20,000 V/cm gives an electronic shower 
and an electric discharge. Consequently it is impossible to study the electrocapillary 
effect as is done in polarographic studies. 

It is interesting that in most cases both the surface tension and the free surface 
electric potential of water decrease when surface agents are dissolved. However, 
we have found several substances that increase the potential drop on the free surface 
while decreasing the surface tension. Among the substances of this class, the behaviour 
of the isomeric hydroxybenzoic acids is the most instructive example we have 
investigated. When the molecule contains two dipole groups, one of which is hydro- 
philic and the other negative in its dipole character, and when they are comparatively 
remote in the molecule, as in the p-isomer, then the negative group increases the free 
surface potential. The o-isomer (salicylic acid), however, decreases the potential, as 
most substances do. The m-isomer also increases the potential, although less than 
the p-isomer. 

All other substances containing negative dipoles (hydroxyl, halogen) remote from 
the hydrophilic group anchored at the free surface act in a similar way, so far as we 
have hitherto investigated. Fig. 1 represents the influence of o-hydroxybenzoic acid on 
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the potential at two concentrations, 0-015 M and 0-01 M, and the influence of 0:025 M 


and 0-04 M of p-hydroxybenzoic acid at different pH. As may be seen, the action of 


the o-isomer is the reverse of that of the p-isomer. 
All the curves exhibit a point of inflexion, which allows the calculation of the 
tant of both compounds, as described in former papers. 


sociation const 
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DISCUSSION 
welcher Weise der Unterschied in der Diffusionsgesch- 
le kommt 
Es scheint aber wah einlicher, dass 


m Gel befindet, das die Leitfahigkeit 


Konstantem Gehalt des betreffenden Gases an 
bedeckt ist, allmahlich durch Diffusion seine 
1 wohl die Potentialdifferenzen zwischen den 
t der bedeckte Film haufig erneuert wird. 
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UNTERSUCHUNGEN DES MECHANISMUS EINER 
MIT KOHLE AUSGEFUHRTEN CHLORELEKTRODE 
MIT HILFE VON PULVERELEKTRODEN* 


H. JANKOWSKA und W. ToMASsI 
Lehrstuhl der physikalischen Chemie, Technische Hochschule 
Warschau (Politechnika Warszawska), Polen 


Zusammenfassung—Mittels drei verschiedener Methoden wurde das aus aktiver Kohle, aus einer 
wasserigen Kaliumchloridl6sung und aus dem auf der Kohle adsorbierten Chlor gebildete System 
untersucht. Es wurde die Methode der Pulverelektroden angewandt, in welcher die Kohle mit der 
Chloradsorptionsschicht die pulverfGrmige Phase darstellt und es wurden die Veranderungen ihres 
Potentials mit der Zeit gemessen. Das Potential des Kohlepulvers wurde wahrend des auf ihm 
ablaufenden Chloradsorptionsprozesses aus der wasserigen KCI Lésung gemessen. Man verfolgte 
die Potentialanderungen des Platins, sowie des von zerkleinerten Kohle umgebenen Platins wahrend 
der anodischen Polarisation in einer Lésung von 0,5 n KCI 

Die Ergebnisse aller Experimente weisen darauf hin, dass in dem untersuchten System das 
Potential der Chlorelektrode durch die Reaktion 2Cl Ci, 2e bestimmt wird und zwar, dass 
beim potentialbestimmenden Vorgang das in Wasser geléste Chlor elektrochemisch aktiv ist, wahrend 
die Adsorption auf der Kohle nicht massgebend ist 


Abstract—The system consisting of an aqueous solution of potassium chloride and of chlorine 
adsorbed on carbon has been investigated by three different methods. The method of powder 
electrodes has been applied, the carbon and the layer of adsorbed chlorine constituting the powder 
phase and its potential being measured as a function of time. The potential of the carbon powder was 
measured during the process of chlorine adsorption from the aqueous KCl solution. The potential 
changes of platinum as well as those of anodically polarized platinum surrounded with divided 
carbon in a 0:5 n KCI solution were followed 

rhe results of all the experiments demonstrate that in such systems the potential of the chlorine 
electrode is determined by the reaction 2 Cl Cl, 2e ,and also that inthis potential-determining 
process the chlorine dissolved in the aqueous phase is electrochemically active, while the adsorption 


on the carbon is not a determining factor. 


Résumé—Le systéme composé d’une solution aqueuse de chlorure de potassium et de chlore adsorbé 
sur du carbone a été étudié par trois méthodes différentes. La méthode des électrodes 4 poudre a été 
appliquée, le carbone et sa couche de chlore adsorbé constituant la phase “‘poudre”’ et son potentiel 
étant mesuré en fonction du temps. Le potentiel du carbone en poudre a été mesuré pendant le 
processus d’adsorption du chlore a partir de la solution aqueuse de KCl. Les variations de potentiel 
du platine, ainsi que celles d’une électrode de platine polarisée anodiquement et entourée de carbone 
divisé dans une solution 0,5 n de KCI ont été observées. 

Les résultats de toutes les expériences démontrent que dans de tels systémes le potentiel de, 
l’électrode a chlore est déterminé par la réaction 2 Cl Cl, 2 e-, et aussi que, dans ce processus 
déterminant le potentiel, le chlore dissous dans la phase aqueuse est électrochimiquement actif 


alors que adsorption sur le carbone est sans influence. 


ScHoNn friiher bekanntgegebene Arbeiten unseres Lehrstuhls tiber das Potential einer 
K ohlepulverelektrode mit adsorbiertem Chlor aus einer Lésung von Kaliumchlorid!? 
fiihrten zu der Vorstellung, dass es sich dabei um eine Chlorelektrode handelt, deren 
Elektrodenprozess der Gleichung 2Cl Cl, + 2e entspricht, aber auf solche Weise, 


* Vorgetragen auf der 11. CITCE—Tagung, Wien, September 1959. 
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dass der Mechanismus dieses Vorganges anders verlauft als auf der Platinelektrode. 
Gemiiss einer vor kurzem ver6fentlichten Arbeit von Frumkin und Teodoradse’4, ist 
der Mechanismus des Elektrodenvorgangs im Falle einer Chlorelektrode der folgende: 


a 
aq 
Die Bezeichnung (Pt) bedeutet die Adsorption durch Platin. Gemiass unseren 
Untersuchungen muss der Mechanismus des Elektrodenprozesses auf Kohle ein 
anderer sein, er verlauft ohne die Etappe der Adsorption, er spielt sich in einer 








Ass. 1. Pulverelektrode (Typus II) 
1. Pulverisierte Phase 3. Reagenzglas (oben offen) 
Platindraht (die Ausgangselektrode) 4. Gefass mit der lektrolytl6sung 


elektrodennahen Schicht zwischen dem im Wasser gelésten Chlor und den Chlorionen 
ab. Die Oberflache der Kohle nimmt an diesem Prozess dadurch Teil, dass dort der 
Austausch der Elektronen und der Energie zwischen den reagierenden Teilchen Cl, 
und Cl stattfindet. 

Zur Begriindung unserer Ansicht fiihrten wir nachstehende Untersuchungen aus. 
Sie erfolgten nach drei Methoden. 

(A) Verwendung einer gewohnlichen Kohlepulverelektrode mit einer Adsorptions- 
schicht von Chlor in einer Lésung von Kaliumchlorid in Wasser. Abb. 1 zeigt das 
Schema unseres Halbelements. 

Das Chlor wurde von der Kohle in einem speziellen Gefass adsorbiert. Durch 
Analyse wurde die Konzentration von Chlor an der Oberflache der Kohle festgestellt. 
Die Kohle wurde in eine Pulverelektrode eingesetzt und das Potential mit der 


anfiinglichen Konzentration des Chlors sowie zu verschiedenen Zeiten nach dem 
Aufbau des Elements gemessen. Bei Zunahme der Oberflaichenkonzentration von 
Chlor nahm auch das Potential der Chlorelektrode zu. Mit der Zeit fiel das Potential 
fiir die genannte Pulverelektrode mit Ausnahme einer ziemlich kleinen Oberflachen- 
konzentration von Chlor (0,01 bis 0,1 g Cl,/gC), wo systematisch immer ein 


Ansteigen auftrat bis ein Maximum erreicht wurde und dann erst begann das Fallen. 
Das Steigen des Potentials bei einer schwachen Oberflachenadsorption erklaren wir 





Untersuchungen des Mechanismus einer mit Kohle ausgefiihrten Chlorelektrode 213 
durch eine langsam vor sich gehende Desorption des Chlors, das erst nach Auflésung 
im Wasser am Elektrodenprozess teilnimmt. Eine gréssere Ansammlung von Chlor 
neben der Elektrode hebt die Diffusion im Inneren der Lésung, die Folge ist aber 
ein Durchgang des Potentialwertes durch ein Maximum und dann sein Fallen. Wir 
untersuchten die Kohlenarten CL, CH, CD. 

Gemiss dem Mechanismus, den Frumkin und Teodoradse angeben, wire das 
Resultat des Versuches verstandlich, wenn man annehmen wiirde, dass das adsorbierte 
Chlor sich desorbiert und danach zwei Etappen des Elektrodenprozesses durchlauft, 
wie es die Autoren vorschlagen. 

* Die auf diese Weise erhaltenen Resultate kann man auf zweierlei Weise 
interpretieren und deshalb waren hier weitere Untersuchungen notwendig. Das 
Auftreten eines Extremums erlaubt es nicht, irgend einen Vorgang anzunehmen, in 
welchem die Adsorption der Molekiile Cl, auf Kohle ein Teil des elektrochemischen 
Prozesses ware. 

Es sei darauf hingewiesen, dass fiir die Richtigkeit der von uns vorgeschlagenen 
Vorstellungen auch die in unserem Laboratorium beobachtete Tatsache zeugt, dass 
Kohle mit einer Adsorptionsschicht von Chlor, die dem Gleichgewicht mit Chlorgas 
unter einem Druck von | Atm entsprach, in 0,5 n KCI Lésung das Potential einer 
Pulverelektrode mit einem Chlordruck von ca. 10-4 Atm hatte. 

(B) Die zweite Methode bestand darin, dass man Elektroden, mit dem zu 
untersuchenden Kohlepraparat, befeuchtet mit 0,5 n KCI Lésung, in eine wisserige 
Chlorlésung brachte, die 0,5 n Kaliumchlorid enthielt. 

Die Messung des Potentials begann mit dem Moment des Eintauchens. Man 
untersuchte zwei Siebfraktionen von CH—Kohle sowie auch die Kohle CS*. (Die 
Kohle CS besitzt eine kleine spezifische Oberflache, ist aber spektroskopisch rein). 

Man stellte fest, dass wahrend des laufenden Adsorptionprozesses von Chlor aus 
der Lésung auf Kohle das Potential der Pulverelektrode am Anfang abnimmt und 
erst nach Durchgang durch das Minimum zu steigen beginnt. 

Dieses anfangliche (5-25 Min. dauernde) Fallen des Potentials ist eine Begleiter- 
scheinung des dauernden Anwachsens der Konzentration von Chlor auf der Kohle; 
dies beweist aber, dass man auch hier eine Adsorption der Cl, Molekiile nicht als 
einen Teilschritt des Elektrodenprozesses annehmen kann. Der Adsorptionsprozess 
verlauft sehr schnell und ruft eine Verarmung der Lésung an geléstem Chlor in der 
Nahe der Elektrode hervor. 

Das Fallen des Potentials entspricht dem Fallen der Konzentration von aktivem 
elektrochemischem Chlor, und das ist in diesem Falle das aufgeléste Chlor und nicht 
das adsorbierte. 

Auch in diesem Falle wiirden sowohl die Annahmen von Frumkin und Teodoradse 
als auch die von uns vorgeschlagenen Vorstellungen qualitativ dem Resultat des 


Experimentes entsprechen. Das Anwachsen des Potentials der Pulverelektrode in dem 


weiteren Verlauf der Untersuchung ergibt sich aus dem Uberwiegen der Diffusion, die 
Chlor aus den weiterliegenden Schichten der Lésung liefert. Der Gradient der 
Chlorkonzentration nahm wihrend der ersten Zeit des Experiments wahrend der 
schnellen Adsorption von Chlor rasch zu. Bei den Untersuchungen verwendeten wir 
3,5 g Kohle und ~50 ml Lésung, die 0,1 g Cl, enthielt. 


* Einige Messungen fiihrte die Assistentin Maria Brudnicka aus. 
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(C) Die dritte Methode beruhte auf der anodischen Polarisation einer Elektrode 
verschiedener Gestalt und Grésse aus Platindraht, getaucht in eine Lésung von 
0,5n KCl, die bedeckt oder unbedeckt war mit pulverisierter Kohle CP (zwei 
Fraktionen) oder Kohle CH. 

Die Elektrode wurde als Anode* eine Stunde lang mit einem Strom von 100 wA 
polarisiert. Wenn der Platindraht mit Kohle bedeckt war, so wurde stets eine Menge 
von 0,4187 g verwendet. Im Schlusstadium der Polarisation betrug das Potential 
sowohl bei der reinen Platinelektrode wie auch bei der mit Kohle umgebenen ca. 

1300 mV, bezogen auf die gesattigte Kalomelektrode. Die Messung des Potentials 
sofort nach Unterbrechung der Stromzufuhr ergab bei Platin einen Wert von ungefahr 
1100 mV, wonach im Verlauf von 10 Min. eine weitere Abnahme von ungefahr 50 mV 
erfolgte. War der Platindraht von pulverisierter Kohle umgeben, so erfolgte nach 
Stromunterbrechung eine so schnelle Abnahme des Potentials, dass man nur schwierig 
einen bestimmten Wert auf dem Potentialmessgerat erfassen konnte, es wurden 850 
bis 1100 mV abgelesen; 10 Min. nach Stromschluss betrug der Wert 400-600 mV. 
Der Abnahme von 50 mV bei Platin entsprach hier eine Abnahme von 400 bis 700 mV. 

Bei unseren Versuch—bildete sich infolge der Elektrolyse eine bestimmte Menge 
Chlor. Das Chlor befindet sich in der Nahe der Elektrode in Wasser gelést, auf der 
Oberflichenschicht der Kohle und in gasférmigem Zustand. Nach Schluss der 
Polarisation hért die Bildung von Chlor auf und der Raum, in welchem es sich bildete 
(die Oberflache der festen Phase oder die elektrodennahe Schicht der Lésung-eine 
Frage, die wir spater zu beantworten versuchen werden), verliert es zu Gunsten der 
Umgebung. Die sehr schnelle Abnahme des Potentials der Kohleelektrode, die viel 
grésser ist als bei der Platinelektrode im selben Zeitintervall, fiihrt zu dem Gedanken, 
dass der Prozess sich auf beiden Elektroden verschieden abspielt. Das Fallen des 
Potentials der Chlorelektrode entspricht dem Fallen der Konzentration von Chlor Cl, 
in der Form, in der es am Elektrodenvorgang teilnimmt. Hier verbreitet sich das 
Chlor durch Diffusion, indem es sich von der Elektrode entfernt (der Prozess geht 
ziemlich langsam vor sich), kann also von der Kohleelektrode adsorbiert werden, wenn 


es elektrochemisch in der Lésung entstand, wobei dieser Vorgang sich sehr schnell 


abspielen wirde, wegen der kleinen Beladung der Kohlenoberflache mir Chlor (wenn 


die ganze erzeugte Menge von Chlor von der Kohle adsorbiert wire, wiirde die 
Konzentration auf der Oberflache ungefahr ~3 « 10 g Cl,/g C betragen); wenn 
sich schliesslich Chlor in der Adsorptionsschicht bilden sollte, so wiirde es sich in die 
Lésung desorbieren (ein sich langsam abspielender Prozess). Nach Unterbrechnung der 
Elektrolyse hat das System das Bestreben sich ins Gleichgewicht zu setzen, wobei das 
Chlor die Stelle verlasst, wo es aus Cl- lonen enstand. Das schnelle Fallen des Poten- 
tials fiihrt zu dem Gedanken, dass der Prozess, auf den die Pulverelektrode reagiert, 
ein sehr schneller Prozess der Adsorption von geléstem Chlor auf Kohle ist. Dies 
wiirde dann bedeuten, dass das Chlor aus lonen in der Lésung um die Elektrode 
herum entsteht. Das beobachtete Fallen des Potentials im Anfangsstadium ist somit 
verstandlich, wenn wir den von uns vorgeschlagenen Ablauf des Prozesses in Betracht 
ziehen, entspricht aber nicht dem von Frumkin und Teodoradse angegebenen 
Mechanismus der Chlorelektrode auf Platin. Da die Resultate der nach der Methode 
(A), (B), (C) ausgefiihrten Experimente sich nach unserem Konzept erkliaren lassen, 


Bei den Messungen betatigte sich die Assistentin Maria Brudnicka. 
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wenn wir voraussetzen, dass in allen Fallen der Ubergang von 2CI- zu Cl, + 2e nach 
demselben Mechanismus ablauft, so nehmen wir an, dass unsere Vorstellungen richtig 
sind. Der vorgeschlagene Mechanismus beruht darauf, dass der Ubergang der 
Chlorionen in Chlormolekiile (wie auch der inverse Verlauf) sich auf der Oberfliche 
der Kohle in der Lésung ohne Adsorption von Ionen oder Molekiilen abspielt. Die 
Oberfliiche der Kohle nimmt nur Anteil am Austausch der Elektronen und der 
Energie. 

Tabelle 1 zeigt einige Merkmale der von uns verwendeten Pulver. Die Kohle CS 
war Graphit von grésster Reinheit. 


TABELL€ | 





Korngrésse Spezifische Oberflache 


Bezeicl g der Kohle as 
eZeC1C nung der onie (mm) (m? g) (BET) 


Untersuchung (A) 


0,06 

0,06 
0,06 

0,06 


Untersuchung (B) 


C H) wie bei (A) 
C H) 
is 0,06 


Untersuchung (C) 


CH ; 0,06 
CF @ 0,08 
CP @ 0,315 


Zum Schluss sei erwihnt, dass das Potential der Kohlepulverelektrode mit einer 
Adsorptionsschicht von Chlor in der Lésung von Kaliumchlorid der empirischen 
Beziehung gehorcht: 

al” 


7 Potential (bezogen auf die Wasserstoffelektrode) 
[’ — Oberflichenkonzentration von Chlor 
a,b = charakteristische Konstanten fiir das zu untersuchende System bei gegebener 
Temperatur. 
Fiir verschiedene I’ wird das Potential 7 zu denselben Zeiten gemessen, gerechnet 
vom Moment des Aufbaus des Halbelements (10 Min bis zu einer Stunde, letzteres, 
wenn die Anderung von 7 innerhalb einer Stunde nur unbedeutend ist.) Diese 


empirische Formel wurde auch bei anderen Adsorptionsschichten auf Kohle bestiatigt. 
Die theoretische Begriindung der Beziehung fiir das Potential des aus Kohlepulver 
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bestehenden Halbelements mit adsorbiertem Chlor in einer L6sung von Kaliumchlorid 


wird in einer folgenden Arbeit diskutiert. 
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ETUDE DES COURANTS ELEMENTAIRES DANS LES 
DIFFERENTES REGIONS DE LA DOUBLE COUCHE 
ELECTROCHIMIQUE* 


E. LEWARTOWICZ 
Laboratoire d’Electrolyse du C.N.R.S., Bellevue, S. et O., France 


Résumé—On examine les phénomeénes de diffusion et de transfert ayant lieu sur une électrode soluble 
d’amalgame en présence d’un électrolyte support et l’on établit des expressions explicites des différents 
courants élémentaires en fonction de la surtension. Ces courants, dont la somme représente le 
courant d’électrolyse, ne sont pas les mémes dans les différentes couches de la région interfaciale de 
l’électrode. L’analyse des expressions établies permet de conclure que seuls les deux courants a 
travers l’°ensemble des couches considérées sont des fonctions monotones de la surtension, tandis 
que les courants élémentaires concernant une couche donnée peuvent parfois présenter, en fonction 
de la surtension, des maxima et ne méritent donc pas d’étre qualifiés de progressif et de régressif. 
Ces considérations sont ensuite étendues aux électrodes inattaquables d’oxydo-réduction. Pour 
conclure, on suggére a l’attention de la Commission de Nomenclature du CITCE. une série de 


définitions concernant les courants élémentaires et les courants d’échange. 


Abstract—The phenomena of diffusion and transfer that take place on an amalgam electrode in 
presence of a supporting electrolyte are examined, and explicit expressions for the various elementary 
currents as functions of overpotential are established. These currents, of which the sum is the total 
electrolysis current, are not the same in the different layers of the interfacial region at the electrode. 
Analysis of the formulae deduced leads to the conclusion that only the two currents across the complete 
assembly of layers considered are monotonous functions of overpotential, whereas the elementary 
currents in any given layer can sometimes show maxima as functions of overpotential, and thus do 
not merit the descriptions “forward”? and “reverse”. These considerations are then applied to 
oxidation—reduction processes at inert electrodes. Finally, it is suggested that the Nomenclature 
Commission of CITCE should give attention to a series of definitions of elementary currents and 


exchange currents. 


Zusammenfassung— Durch die Betrachtung der Diffusions- und Durchtrittsvorgange an einer loslichen 
Amalgamelektrode in Gegenwart eines Leitelektrolyten werden explizite Funktionen der verschie- 
denen Elementar-Str6éme in Funktion der Ueberspannung aufgestellt. Diese Strome, deren alge- 
braische Summe dem Elektrolysenstrom entspricht, bleiben in den einzelnen Schichten der 
Phasengrenze Elektrode/Elektrolyt nicht konstant. Die Analyse der aufgestellten Funktionen 
erlaubt den Schluss, dass allein die beiden Str6me durch die Gesamtheit der erwahnten Schichten 
monotone Funktionen der Ueberspannung sind, wahrend die Elementarstr6me einer einzelnen 
betrachteten Schicht manchmal in Funktion der Ueberspannung Maxima und Minima durchlaufen 
k6nnen, und deshalb nicht einfach als ‘zunehmend’ oder ‘abnehmend’ angesprochen werden diirfen. 
Die gleichen Erwagungen werden in der Folge auf unangreifbare Elektroden in Redox-Systemen 
ubertragen. 

Abschliessend unterbreitet man der Nomenklatur-Kommisssion des CITCE eine Reihe von 
Definitionen betreffend Elementar-und Austausch-Stréme. 


1. INTRODUCTION 
Nous considérerons dans le présent travail deux types d’électrodes: les électrodes 
inattaquables d’oxydoréduction et les électrodes solubles constituées par un amalgame 


liquide en contact avec une solution d’ions du méme métal. Ces deux types d’électrodes 


* Présenté a la Ile reunion du CITCE, Vienne, Septembre 1959. 


217 





218 E. LEWARTOWICZ 


ne présentent en genéral, en plus de la surtension de transfert, que la surtension de 


concentration, cette derniére étant le plus souvent déterminée par la diffusion dans 
la région interfaciale de l’électrode.'?»* Les réactions d’électrode, comportant une 
ou plusieurs étapes chimiques lentes,* ne seront pas étudiées ici. 

Dans le cas d’une électrode inattaquable d’oxydoréduction (par exemple Pt ou Au 
en contact avec une solution de sels ferrique et ferreux ou de quinone et d’hydro- 
quinone), les deux espéces Ox et Red, dont la diffusion détermine la surtension de 
concentration, se trouvent dans la méme phase; dans le cas d’une électrode soluble, 
elles sont situées dans des phases différentes, les ions solvatés Ox. étant dans la solution 
électrolytique et les ions secs (atomes) Red. dans ’amalgame. Ainsi, dans le premier 
cas, le transport des especes Red et Ox a lieu simultanément dans une méme couche 
située dans la solution électrolytique, tandis que, dans le deuxiéme cas, il se fait dans 
deux couches distinctes, placées de part et d’autre de l’interface. 

Pour cette derniére raison, nous considérerons d’abord le cas d’une électrode 
soluble d’amalgame et nous étendrons ensuite les conclusions aux électrodes 
inattaquables d’oxydoréduction. 

Nous admettons ici que lagitation mécanique est réalisée de telle sorte qu'elle 
assure, dans les deux phases, une épaisseur deéfinie et constante des couches 
superficielles non-agiteées. 

Pour les deux types d’électrodes, nous limiterons nos considérations aux solutions 
contenant, en plus des substances participant a la réaction d’électrode, un grand 
excés dions d'un électrolyte indifférent (électrolyte support). Les conditions 
expérimentales correspondantes sont facilement réalisables; de plus, elles sont 
toujours remplies du cété de ’amalgame ou le mercure sert de support conducteur. 

L’intérét de l'emploi d’un électrolyte support a été géneralement compris.'»°»® En 
effet, de nombreuses hypothéses simplificatrices sont alors justifiées, ce qui facilite 
considérablement le traitement théorique des réactions d’électrode et l’interprétation 
des résultats expérimentaux. En particulier, comme la migration électrique des 
particules réagissantes est rendue négligeable, leur transport a travers les couches 
non-agitées peut étre considéré comme assuré par la diffusion chimique pure. Par la 
suite, nous reviendrons souvent sur les avantages de l'emploi d’un électrolyte support. 

Ainsi, dans les conditions envisagées, la région interfaciale de l’électrode est 
composee 

(1) dune couche rigide cété solution ot le courant est transporte grace a la 
diffusion des ions solvatés Ox, 

(2) dune couche de transfert, séparant les deux phases et ayant les propriétés 
d’un condensateur (couche de Helmholtz). 

(3) dune couche rigide cété amalgame ou le courant est transporté grace a la 
diffusion des ions secs (atomes) Red. 

L’épaisseur des couches de diffusion est comprise généralement entre 10~° et 
10-* cm, celle de la couche de transfert est de l’ordre de 10-8 a 10-7 cm, mais leurs 
résistances sont souvent comparables. Ajoutons que l’épaisseur et la résistance des 
couches diffuses de Stern,’ situées de part et d’autre de la couche de Helmholtz, sont 
négligeables puisqu’un support conducteur est présent dans chacune des deux phases. 

Examinons donc le cas d'une électrode simple, constituée dune part par un 
amalgame diluée et homogeéne et d’autre part par une solution comportant, en plus des 
ions du méme metal, un grand excés d’un électrolyte support. 
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Si une telle électrode est parcourue par un courant d’électrolyse, un état stationnaire 
est en général rapidement atteint grace a l’agitation. A un courant / donné correspond 


alors une surtension 7 bien définie. Les valeurs stationnaires du courant et de la 


surtension résultent de l'ensemble des phénoménes de transfert et de diffusion ayant 
lieu dans les différentes couches de la région interfaciale de l’électrode. 

Le courant d’électrolyse effectif est produit par la superposition de deux courants 
élémentaires, relatifs a des processus opposés, intervenant simultanément sur 
lélectrode. Conformément aux conventions existantes,® nous considérerons comme 
positif le courant anodique (correspondant a un phénoméne d’oxydation, c’est-a-dire 
au transfert de charges négatives au métal de l’électrode), et comme négatif le courant 
cathodique (correspondant a un phenoméne de reduction, c’est-a-dire au transfert de 
charges positives au métal de l’électrode). 

Par convention également, la surtension aura toujours le méme signe que le 
courant d’électrolyse correspondant. 

A Veéquilibre (7 = 0), les courants élémentaires s’opposent exactement dans 
chaque couche; on appelle alors courant d’echange la valeur absolue de chacun 
de ces courants opposés, égaux dans ces conditions. La Fig. | représente schémati- 
quement les courants élémentaires dans les différentes regions de l’interface. 
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Fic. 1. Courants élémentaires, directs et inverses, dans les différentes 


couches d’une électrode a amalgame. 


Nous utilisons les notations suivantes: 


Courants 


dans la couche de transfert 


dus a la diffusion des ions Ox. 


(dans la couche rigide de la solution) 


dus a la diffusion des ions Red. 
(dans la couche rigide de ’amalgame) 





Les courants élémentaires de méme signe ne sont pas nécessairement identiques 


dans les différentes couches, 


lox lox Jox et Trea lred Jrea, 
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ce qui d’ailleurs n’empéche pas le courant d’électrolyse J de rester le méme partout. 


I lox lrea lox lred Jox 1 Jrea- (1) 


2. COURANTS ELEMENTAIRES ET CONCENTRATIONS DANS 
LES COUCHES DE DIFFUSION 

L’épaisseur des couches rigides est, comme nous l’avons dit, déterminée uniquement 
par l’agitation dans la phase correspondante; elle est indépendante du courant 
d’électrolyse et garde sa valeur méme si ce dernier est nul, c’est-a-dire a l’équilibre. 
Ce qui varie avec le courant ce sont les concentrations superficielles [Ox]; et [Red]s, les 
concentrations [Ox] et [Red] dans les parties profondes de la solution et de ’amalgame 
restant toujours constantes. Sur une électrode polarisée anodiquement (7 > 0), il y a 
appauvrissement en ions Red cété amalgame ({Red]; < [Red]) et enrichissement en 
ions Ox cété solution ({Ox]; > [Ox]). Le contraire est valable pour une électrode 
polarisée cathodiquement. Enfin, en l’absence de courant, les concentrations 
superficielles restent inchangées par rapport a celles du sein des phases. 

En l’absence de migration électrique, le transport des particules a travers les 
couches non-agitées résulte du seul mouvement Brownien (diffusion propre ou 
selfdiffusion); on peut alors exprimer les différents courants élémentaires comme suit, 


Dox : Dox , 
nF[Ox]s, (2) irea nF[Ox], 
1 d, 


Drea . Drea . 
- nF{Red] (4) et jrea - * nF[Red]s. 


d a; 


Dans ces formules, Dox et Drea sont les coefficients de selfdiffusion des ions Ox 
et Red, d; et d; les épaisseurs des couches de diffusion correspondantes, 7 est la valence 
de la réaction électrochimique globale et F le Faraday. 

On remarque que irea et jox ne dépendent pas du courant d’électrolyse et peuvent 
ainsi étre assimilés a leurs valeurs 4 courant nul, c’est-a-dire aux courants d’échange 
dans les couches respectives de diffusion 


ly et Jo 


(6) ec jai (7) 


\u contraire, les deux courants élémentaires qui se dirigent de la surface vers les 
parties profondes des phases, ox et jrea, varient en fonction du courant d’électrolyse 
de la méme maniére que les concentrations superficielles [Ox]; et [Red], auxquelles ils 
sont proportionnels. 

En éliminant (Dox/d;) nF des equations (2) et (3) et en remplagant —ijrea par ig, 
on obtient 

- [0x] 


ly : (3) 
[Ox] 


lox 


Mais, comme io oa I, cela permet d’écrire les trois relations suivantes, 


iox = 1 ig, (9) 


/ 
(10) et [Ox], = [Ox]{1 +}. (11) 
l 
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D’une fagon analogue, on obtient cété amalgame: 


; [Red]; (12) 
jrea = —Jo TRed] ™ i 


i reat 3 
o | a (14) et [Red], = [Red](1 — =). (15) 
Jo 
Lorsque la surtension croit indéfiniment, la concentration superficielle de l’espece 
disparaissant dans la réaction d’électrode tend vers zéro et le courant d’électrolyse tend 
vers une valeur limite (/,* et J,“ respectivement pour 7—» © et pour 7)—> vi 
En posant [Ox]; = 0 dans l’équation (10) et [Red]; = 0 dans (14), on obtient 


_ i, (16) et J,” j.. (17) 
Ainsi les deux courants d’échange de diffusion i, et j) peuvent étre facilement 


déterminés par la mesure des courants limites correspondants. 


3. COURANTS ELEMENTAIRES DANS LA COUCHE DE TRANSFERT 
Ecrivons les relations fondamentales de la cinétique électrochimique,*:!%)"! 


nF 
Dox k,[Red] Js exp (x 50 (18) 


nF 
et Trea k [Ox]; exp (—, n). (19) 


PRT 


dans lesquelles « et / sont les coefficients de transfert (« +- $ = 1), et ky et ky les 
coefficients de proportionnalité comportant l’énergie d’activation de la réaction et le 
potentiel d’équilibre incorporés. 

A Véquilibre, /ox Trea = Ip, ce qui permet d’e 


I, = ky [Red] = k, [Ox]. (20) 


J, est le courant d’échange dans la couche de transfert. Il caractérise la réaction 
d’électrode proprement dite a l’exclusion des phénoménes de diffusion. 
En remplagant k; et k, dans les formules (18) et (19) respectivement par J,/[Red] et 
par /,/[Ox], on obtient 
[Red], nk 
exp | i) 


Tox 0 So 7 
[Red] RI 


[Ox]s _ | nF 


Trea owe CR p——— % 
[Ox] RT 


ce qui donne compte tenu des equations (11) et (15) 
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Le courant d’électrolyse, qui en résulte, est done égal a 


F nF l nk 
exp («mE n) — (1 +2) exp (peer 
| jo RT ip RT 
Cette derniére formule, bien connue, a été déja vérifiée sur de nombreux exemples 
de réactions, aussi bien dans le cas d’électrodes inattaquables d’oxydoréduction que 


dans le cas d’électrodes solubles. Elle peut étre facilement transformée en 


exp (anFn/RT) — exp (—/PnFn/RT) 
acacia ; (26) 
(1/Jo) + C/jo) exp (anFn/ RT) +- (/ig) exp (—pnFy/ RT) 
qui, bien que moins usitée, est la seule donnant de fagon explicite la relation entre le 
courant d’électrolyse et la surtension. 
En remplagant, dans les formules (23), (24), (9) et (13), le courant d’électrolyse / 


par cette derniére expression, on obtient les relations explicites suivantes 


(1/Ig) + C/jg) exp (—PnFy/ RT) + (1/ig) exp (—PnFy/ RT) | 


fox To — : — am i 
L (1/Jo) exp (—anFy/RT) + (1/jo) + C1/ip) exp (—nFy/ RT) J 


(1/J,) +- (1/jo) exp (anF/RT) +- (/ig) exp (anFn/RT) | 


(1//,) exp (pn Fy/ RT) (1/jo) exp (nF RT) + (1 i) . 


(1/J,) exp (—anFy/RT) + (1/j9) + (1/ig) 


lo : ew tf een woo 
" L(1/Iy) exp (—anFy/RT) +- (1/jo) + Cig) exp (—nFn/ RT) 


(1//,) exp (OnFy/ RT) + (1/jo) + Cig) 


(30) 


‘ 
cf eimai | 
(1/I,) exp (BnFy/ RT) + (A] jy) exp (nFn/RT) } 


(1/iy) 

Rappelons que les courants élémentaires iyea et jox, dont le point de départ est 
situé a l’extérieur de la couche de diffusion sont indépendants de la surtension et 
égaux respectivement a —i, et a jy [formules (6) et (7)]. 

Les formules (27) 4 (30) expriment en fonction de la surtension les différents 
courants élémentaires concernant lacouche detransfert et les deuxcouches de diffusion. 
Ces expressions ne peuvent toutefois étre soumises aux verifications directes car les 
courants élémentaires ne sont pas généralement accessibles experimentalement. Les 
confrontations habituelles de la théorie avec l’expérience consistent 4 mesurer le 
courant d’électrolyse en fonction de la surtension et a appliquer aux valeurs trouvées 
une série de corrections, relatives a la fois a la diffusion et aux phénomeénes de retour, 
permettant disoler le transfert et de calculer ses paramétres: les coefficients de 
transfert « et / et le courant d’echange /). 

Parfois il est légitime de négliger certains termes dans les formules (26) a (30) qui, 
de ce fait, se simplifient s¢rieusement. Par exemple, lorsque i, et jy sont tous deux 
trés grands par rapport a J), cest-a-dire dans le cas du transfert predominant, ces 


formules se transforment en 
I,exp (anFy/RT) (31), Trea -I, exp (—PnFy/ RT) (32) 


I = I, [exp (anFn/ RT) — exp (—fnFy/RT)). 
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Lorsque i, et jy sont au contraire trés petits vis-a-vis de Jp, c’est-a-dire dans le cas de 


la diffusion prédominante, on obtient 


j (1/jo) + C/ig) ] 


| oo (34) 


lox Io che & 2a ie “TD a 
L(1/jo) + C/ig) exp (—nFy/ RT) 
(1/jo) + C1/ig) 


(35) 


| 7 
ed lh.) eT ip) 
h Jo ( jo) exp (nFy RT) (1/ig)J 


l xp (—nF7/ RT) 
e p WAIN (36) 


(1/jo) + C1/ip) exp (—nFy/ RT) 
Enfin, lorsque la diffusion d’une des espéces réagissantes est particuliérement lente, 
les formules (26) a (30) deviennent 
(a) au cas ot la diffusion dans la solution est le seul facteur déterminant (/, 
Jo QD), 
lox = ig exp (nFy/RT) (37) et 1 = ifexp (nFy/RT) —1], 
(b) au cas ot la diffusion dans l’amalgame est le seul facteur determinant (/, 
, = 00), 
jrea jy exp (—nFy/RT) (39) et jl] exp (—nF7/RT)}. (40) 
4. COURANTS A TRAVERS L’ENSEMBLE DES COUCHES FORMANT 
L°INTERFACE METAL SOLUTION 

Apres les courants élémentaires dans les différentes couches, considérons 
maintenant, en fonction de la surtension, les deux courants /, et /, qui traversent, dans 
des sens opposés. l’ensemble des couches formant la région interfaciale. Ces courants, 
représentés schématiquement sur la Fig. 2, experiment les vitesses véritables de réaction 
caractérisant la transformation des ions Red de la partie profonde de l’amalgame en 


ions Ox dans la partie profonde de la solution ou vice-versa. 














Fic. 2. Courants élémentaires anodiques Jox, fox, jox et cathodiques Irea, trea, rea} 
courants a travers un ensemble de deux couches, anodiques /, et /, et cathodiques /, et /,; 
Cas d’une électrode a amalgame. 


courants a travers l'ensemble des couches /, et /,. 
‘ontrairement aux courants élémentaires concernant les différentes couches, qui 
sont généralement inaccessibles expérimentalement, les courants /, et /, peuvent €tre 
mesurés directement grace 4 l'emploi de traceurs radioactifs. L’utilisation d’un 


amalgame marqué permet de mesurer, en suivant la radioactivité de la solution, le 


courant anodique /,, celle d’une solution marquée rend possible la mesure du courant 


cathodique /.. 
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Essayons lag igerees en fonction de la surtension le courant anodique /,. Ce 
courant résulte de l‘ensemble des phénoménes intervenant dans les trois couches 
élémentaires, dont la superposition determine une probabilite de passage des espéces 
Red de la partie profonde de l'amalgame dans la partie profonde de la solution 
apres leur transformation en ions Ox. 

Suivons les espéces Red qui, partant de la zone agitée de l'amalgame, se dirigent a 
travers sa couche rigide vers la solution. Le nombre d’atomes Red qui arrivent, par 
unité de temps, a la surface est proportionnel au courant élementaire jox. Mais, tous 
les atomes, arrives a la surface, ne se transformeront pas en ions Ox. Certains d’entre 

préféreront” réintegrer linterieur de l’'amalgane en suivant le courant de retour 
ne fraction seulement des atomes arrives a la surface passera a travers la 
de transfert en participant au courant /ox. 
courant j, (Fig. 2), traversant dans le sens anodique l'ensemble des deux 
couches considérées, s'exprime donc comme suit, 


lox 
(41) 


Jox ae 
lox Jred 


ou le rapport /ox/(/ox jreal) représente la fraction des atomes arrives par la 
diffusion a la surface, réussissant a traverser la couche de transfert. Ce rapport étant 
nférieur a unite, 7, est donc toujours plus petit que jox. 

Si lon remarque que /ox jrea| Goit étre, a Vetat stationnaire, identique a 


Trea|, ON peut transformer equation (41) en 


Jox 
lrea 


(42 


expression montre que / est aussi plus petit que lex, le rapport 


j 


) étant inférieur a 1. 


La probabilité du passage des ions de l'amalgame dans la partie profonde de la 


encore plus petite que celle du transfert de ces ions, exprimée plus haut. 
rtains seulement des ions transferés dans la solution pourront traverser la 

les autres seront amenés 4 retourner dans l’amalgame en 
Ils échapperont ainsi au courant anodique /,. Ce dernier 
sexprimera alors par ' produit du courant j, par la fraction des ions 


réussissant a traverser la couche de diffusion de la solution, 


ne on peut établir, grace 4 un raisonnement analogue que 


joxloxtox 


lox! ox Jre red loxired 


méme raisonnement aux ions OX. qui, partant du sein 
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solution, se dirigent vers le sein de l'amalgame, on obtient les relations suivantes 


(46) 


(47) 


red lox 


lox — ; (48) 
lox lrea 


‘os lrealred jrea 
dot -— seoarrewerenten (49) 
lrealrea lox Jox Treajox 


Compte tenu des expressions des courants élémentaires, établies plus haut, les 
formules (45) et (49) donnent finalement 


exp (anF/ RT) 


(1/J)) (1 jo) exp (anFy RT) (1 in) exp ( BnFy/RT) 


exp (— pnFn/ RT) . 
——$<—<$<< $< ————— ———_—_—_—_—_—_— (51) 
(1/lo) +- C/jo) exp (anFn/ RT) + (1/ip) exp (—PnFn/ RT) 


Comme nous l’avons fait pour les courants élémentaires, nous pouvons, dans 
certaines conditions, négliger un ou deux termes dans les formules (50) et (51). Par 


exemple, dans le cas du transfert prépondeérant (i, 0 et fy ©), ona 


/ I, exp (anFy RT) 


I, exp (—fPnFn/ RT) (53) 


Ces derniéres formules sont respectivement identiques aux formules (31) et (32) car, 
bien entendu, les courants élémentaires dans la couche de transfert s’identifient dans 
ces conditions aux courants /, et /,. Au cas ot la diffusion dans la solution est le seul 
facteur déterminant (J, 0 et jf, ©), les formules (50) et (51) deviennent: 


] ig EXP (nFy/ RT) (54) 


ln (55) 


dans lesquelles nous reconnaissons les équations (37) et (6), ce qui est normal car J, 
s identifie dans ces conditions a jpx et J. a ireg. Enfin, au cas ott seule la diffusion dans 
l’'amalgame intervient (/, 0 et iy 0), ona 
lo 
jy exp (—nFy/ RT), 
les courants /, et /, s'identifiant dans ces derniéres conditions avec jox et jrea (formules 
7 et 39). 
Les expressions générales des courants /, et /, peuvent étre obtenues plus 
simplement grace a un autre raisonnement. En effet, si l'on tient compte du fait que 
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le courant /, est transporte par les 1ons qui ont pu traverser successivement les trois 
couches elementaires, on peut ecrire 
| l l ae 
(338) 
/ / ] / 
/,” representent les courants anodiques correspondant aux trois cas 
‘rs oul la région interfaciale serait composée d’une seule couche élémentaire. 
nplagant /, par /) exp (anFy/RT) (31), 1," par ig exp (2Fy/ RT) (37) et J, 
7), on retrouve facilement la formule (50). 
ne, On peut ecrire pour le courant cathodique 
l l l l 


(59) 
/ / / 


remplacant /, par —J, exp ( nFy/ RT) (32), 1." par —ig (6) et 7 


RT) (39), de retrouver equation generale (51). 


PRIMANT LES DIFFERENTS 
MENTAIRES 


DES FONCTIONS EX 
COURANTS ELI 


, » diffuses 
IS feS COUCHES de aiffusion 


rd que les deux courants élementaires de diffusion jox et irea, 


le transfert, sont, comme l’indiquent les formules (6) et (7), 




















1 surtension, des courants élémentaires de diffusion 


Cas général. 


de la surtension et du courant d’electrolyse. En revanche, les deux 
-s courants de diffusion, jrea et fox, qui leur sont respectivement opposes, varient 
fonction de la surtension. Il est facile de verifier que 9x croit progressivement de 0 
lorsque » varie de Oa ©, tandis que la valeur absolue de jrea 

lo & VU. 
3 represente les différents courants élémentaires dans les couches de 


. * *) ™ ] 
e courant d’électrolyse global. 


ementaires dans ta cou he de transfert 


ne que pour les courants élémentaires de diffusion, les valeurs limites 


> ) peuvent étre facilement déterminées pour les deux courants 
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élémentaires relatifs 4 la couche de transfert. On trouve, pour 7 — ©, respective- 
ment /ox 0 et Jrea ig, et pour 7 —> ©, fox i, Ct Trea QO. Pour » 0, on 
trouve, bien entendu, /ox lred fos 

Je voudrais attirer l’attention sur le fait que l’évolution de Joy et de Jreq n’est pas 
toujours strictement progressive entre leurs valeurs limites. En examinant la Fig. 4, 
il est facile de constater que /ox doit obligatoirement passer par un maximum 
avant d’atteindre sa valeur limite, j), correspondant a 1, ©, chaque fois que 


I 


est supérieur a jy. Il en est de méme pour la fonction /reqa qui doit présenter un 


0 





Fic. 4. Evolution, en fonction de la surtension 7, des courants élémentaires Jox, /; 


/. et du courant d’électrolyse J. 
=) % : 


Cas particulier: J) 2i, Zio, & »=OS5etn 
minimum quand J, iy. Mais, méme si le courant d’échange /, est inférieur au 
courant limite, la fonction correspondante peut encore avoir un maximum. 

C’est seulement lorsque le courant d’échange /, est suffisamment petit vis-a-vis 
des courants limites que la croissance des fonctions Jox et /rea devient continue 
(Fig. 5). En revanche, la Fig. 6 représente un cas plus compliqué ot la fonction /ox 
posséde a la fois un maximum et un minimum. 

L’analyse complete des fonctions /,,. et /rea est certainement possible, mais elle ne 
semble pas presenter un grand intérét. Etant donné la complexité des formules 
auxquelles elle conduit, nous ne nous en occuperons pas ici. 


(c) Courants anodique et cathodique a travers l'ensemble des couches interfaciales. 

Sur les Figs. 4, 5, et 6, nous avons représenté, a cdté des courbes J, et /rea, celles 
donnant l’évolution des courants partiels J, et /,. Ces derniéres courbes ont été 
calculées a l'aide des formules (50) et (51). Sur les trois Figs., on voit que les fonctions 


I, et J, sont monotones entre leurs valeurs limites qui sont: 0 et j, pour J,, et —iy et 0 


pour /,. Contrairement aux courants élémentaires /,, et Jrea dans la couche de 
transfert, les courants partiels 4 travers l’ensemble des couches interfaciales ne 


passent jamais par des maxima et leur évolution avec la surtension est vraiment 
progressive. 


Sur une électrode a l’équilibre, les deux courants /, et /, s'annulent réciproquement 


4 





, 
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0,25 
#, des courants élémentaires Jox, J; 


vy | 
lelectrolyse J 


1 aucun courant d’electrolyse ap 
caracterise le courant d’échange entre les parties profondes des 


parent. Leur valeur (absolue) commune 


mnt 
ehiit al 


, lit ‘< 
MNAGILIONS 


O dans les équations (50) et (51), on obtient 


l 
(60) 


(1 Ip) (1 Jo) a i,) ’ 


‘quilibre. En posant 7 
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ou bien 


I 
/ 


ed 0 / 


ainsi les équations (58) et (59) sont vérifies pour » 


6 ELECTRODES INATTAQUABLES D’OXYDOREDUCTION 

Dans le cas d’électrodes 4 amalgame considérées plus haut, les deux espéces Red 
et Ox dont la diffusion détermine la surtension de concentration se trouvent dans des 
phases différentes. En revanche, dans le cas d’électrodes inattaquables d’oxydo- 
reduction, Red et Ox se situent toutes deux dans la solution électrolytique. Le métal 
sert uniquement de réservoir d’électrons indispensables a la réaction d’électrode et il 
n’y a pas d’échange de matiére entre les deux phases. 

Si l'on considére, par exemple, les espéces Red qui, partant du sein de la solution, 





s 
Fic. 7. Courants élémentaires dans les différentes couches de la région interfaciale d’une 


électrode inattaquable d’oxydoréduction. 


diffusent vers le metal, on s’apergoit que la probabilité de leur transformation en 
espéces Ox et la probabilite du retour de ces derniéres dans la partie profonde del a 
solution peuvent étre calculées exactement de la méme maniére que pour les électrodes 
a amalgame. Le fait que la diffusion des deux espéces a licu dans la méme couche 
rigide ne change rien au raisonnement base sur l’indépendance de chaque courant 
élémentaire de diffusion. 

Cependant, du fait méme de leur nature, les électrodes inattaquables d’oxydo- 
reduction presentent quelques particularites. 

Ainsi en examinant la Fig. 7, il parait assez curieux que les deux courants 
anodiques de diffusion 7,, et j,, soient dirigés dans des sens opposes. Mais si l’on se 
souvient que le courant d’oxydation est par définition di au mouvement des espéces 


Red vers la couche de transfert et au mouvement des expéces Ox vers la partie 


profonde de la solution et qu’il n’existe qu’une seule couche de diffusion, on comprend 


qu’il n’y a ici aucune anomalie. 
Cette particularité des électrodes inattaquables est soulignée sur la Fig. 7 par la 
forme des courants partiels J, et J, qui retrace le chemin des particules Red et Ox. 
De toute fagon, les differences que l’on pourrait remarquer entre les deux types 
d’électrodes considérées ne sont pas essentielles et toutes les équations établies dans un 


cas restent valables dans le second. Cela concerne plus particuliérement les formules 
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), exprimant les courants élémentaires de diffusion, dans lesquelles m représente 
mbre d’électrons échangés a lélectrode (n Nox —MNred, OU Nox est la 

e des ions OX et Prea celle des ions Red). 
e courant qui traverse réellement la couche de diffusion est égal* a 


lox . Ilred (¢ 1) 
] 


ns anoadique et a* 


(62) 


1s cathodique, ce qui donne pour le courant global traversant cette couche 


Mlred 


(Jox ( jox red). (63) 


ne iox i eq et m , n, on retrouve dans la somme 


> courant d’electrolyse / 
(64) 


Cependant les particularités de structure des électrodes inattaquables d’oxydo- 
reduction entrainent certaines conséquences pratiques qui n’apparaissaient pas dans 
le cas des électrodes solubles 4 amalgame. 

\insi contrairement a ce qui est possible dans une certaine mesure pour ces 
derniéres, on ne peut modifier séparément les deux courants de diffusion ip et jy a 
l'aide de l'agitation mécanique. Comme il n’y a plus qu'une seule couche rigide 
(d d,) tous les courants de diffusion (formules 2 a 5) varient simultanément en 
fonction de lagitation. C’est donc uniquement en faisant varier les concentrations 

| et [Ox] que l’on peut modifier volontairement le rapport ip/j), les coefficients de 


Dox et Drea ayant, pour la plupart des espéces connues, des valeurs trés 


ne autre consequence pratique des particularites des electrodes inattaquables 
est apparition d’échanges directs d’electrons entre les deux formes red. et ox. en 
dehors de l’électrode, qui rend peu aise et souvent impossible la determination du 


courant d’equilibre /eg a Vaide d’isotopes marques. 


CONCLUSIONS 


} 


n choisissant ’exemple d’une electrode a amalgame, nous avons pu traiter ici le 
lativement simple, d'une électrode ot seuls les phenomeénes de diffusion 
nnent a cétée du transfert. Dans le raisonnement qui a permis d’établir une 

‘equations fondamentales, nous avons accordé une importance égale aux deux 
enes. Toutes ces équations ont été données sous la forme de fonctions 

explicites de la surtension. Leur analyse sommaire nous a conduits a conclure que 


seuls les courants a travers l'ensemble des couches formant la région interfaciale 


et /.) méritent d’étre qualifiés comme progressif et régressif. 


les termes, dus aux ions étrangers a la réaction d’électrode (électrolyte support), 


ns et n’intervenant donc pas dans le courant d’électrolyse. 
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Dans cet expose nous étions souvent génés par l’absence de nomenclature précise et 
par le fait que, pour éviter toute confusion possible, nous avions rayé de notre 
vocabulaire les qualificatifs tels que direct et inverse ou progressif et régressif, servant 
habituellement a designer les deux composantes opposées du courant d’électrolyse. 

Comme nous I’avons vu, ces composantes prises séparément varient d’une couche a 
une autre, ce qui dailleurs n’empéche pas le courant d’électrolyse d’étre partout le 
méme. Il est donc indispensable de les designer sous un nom différent dans chaque 
Cas. 

D’autre part, en considerant l’etat d’equilibre, nous avons employé a plusieurs 
reprises la notion de courant d’echange représentant un couple de courants égaux de 
signes opposes. La encore, on peut distinguer plusieurs courants d’échange dont 
certains sont relatifs a une couche élémentaire donnée et d’autres a un ensemble de 
couches; dans le cas géneral ils sont tous differents. 

Une normalisation de la nomenclature serait donc fortement souhaitable dans ce 
domaine. Les definitions suivantes pourraient étre prises en considération par la 
Commission de Nomenclature du CITCE: 

Jox courant élémentaire d’oxydation dans la couche de transfert, ou composante 
anodique de transfert. 
courant élémentaire de reduction dans la couche de transfert, ou composante 
cathodique de transfert. 
courant élementaire de diffusion anodique des espeéces Ox, composante 
anodique de diffusion ox. 
courant elementaire de diffusion cathodique des especes Ox, composante 
cathodique de diffusion ox. 
courant élementaire de diffusion anodique des especes Red, composante 
anodique de diffusion red. 
courant élementaire de diffusion cathodique des espéces Red, composante 
cathodique de diffusion red. 

Sur une anode, les courants élémentaires /ox, fox et jox peuvent étre qualifies de 
directs, mais non de progressifs. De méme les courants élémentaires /rea, irea €t jrea 
peuvent alors étre qualifiés d’inverses, mais non de régressifs. 

Sur une cathode, les courants élémentaires /rea, irea €t jrea peuvent étre qualifies de 
directs, mais non de progressifs. De méme les courants élementaires Jox, fox et Jox 


peuvent alors étre qualifies d’inverses, mais non de régressifs. 


/, courant anodique a travers ensemble des couches formant la région interfaciale, 


ou courant global anodique, ou encore résultante anodique. 

courant cathodique a travers l'ensemble des couches formant la région interfaciale, 

ou courant global cathodique, ou encore résultante cathodique. 

Sur une anode, le courant J, peut étre désigné comme progressif et le courant 
global |. comme réegressif. 

Sur une cathode, le courant global /, peut étre désigné comme progressif et le 
courant global J, comme régressif. 

J, (valeur commune de /,, et de rea pour 7 = 0), courant d’échange dans la 
couche de transfert, ou courant d’échange (ce qui permet de conserver la definition 
actuelle). 

Teq (valeur commune de J, et de — /, pour 7 = 0), courant d’échange entre les parties 
profondes des phases en équilibre, ou courant d’équilibre. 
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ig (valeur commune de i,, et de — irea pour ? 0), courant d’échange de diffusion 


des espéces Ox, ou courant d équilibre de diffusion ox. 


‘commune de j,.. et de jrea pour 7 0), courant d’echange de diffusion 


des es peces Red, ou courant da’ équilibre de diffusion red. 
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l. INTRODUCTION 

y to the development of electrochemical engineering much attention has 

en recently to the study of convective mass transfer in electrolysis. In the 

case of natural convection at vertical electrodes, good agreement between theory and 
experiment has been generally observed for laminar flow.’~* It has been shown in 
previous work,* however, that the natural convective flow, due to density differences 
in the electrolysed solution, becomes turbulent above a certain current in the case of 
tall electrodes. These findings were confirmed by Wranglén*. The question thus 
arises as to how far the hitherto found relationships for the limiting current and the 
Nusselt numbers, which were obtained with electrodes of a height smaller than 8 cm,* 
are still valid for tall electrodes of the kind used in full scale technical electrolysis. 
In the present work limiting currents were measured with electrode heights ranging 
from 22 cm to 96 cm, which includes the heights used in copper refining, for instance. 


rhe turbulent convective flow was also studied optically. 


2. EXPERIMENTAI 

Experimental procedure 

2.1.1. Limiting current measurements. The apparatus and experimental technique 
used were very similar to those of Wilke et a/.° The anode and the cathode were 
vertical copper plates, 15cm wide, fitting exactly into the rectangular Plexiglas 
electrolysis cell, so that the whole cross-section of the cell was filled by the electrodes. 
The cathode—anode distance was 20cm. The anode had a height of 96cm, the 
cathodes had various heights (see Table 1). The cathode reached the bottom of the 
cell whereas the free liquid surface was about 14cm above the upper end of the 
cathode. 

rhe cathode limiting currents were measured by determining the current/voltage 
curve, obtained by increasing stepwise the voltage applied to the cell. About 20 points 
were taken for each curve. In order to ensure steady state conditions an interval of 
2 minutes was allowed at each step before the current corresponding to a given voltage 
was read. The cathode potential was measured against a reference electrode consisting 
of a copper rod dipping into a CuSO, solution. The end of the capillary connecting the 


reference electrode to the cell was located at mid-height of the cathode. Preliminary 
experiments showed that locating the end of the capillary 2 cm below the upper end 


or 2 cm above the lower end, instead of at mid height, does not change significantly 


the limiting currents obtained. 

Before each run the electrodes were treated with emery paper, rinsed with distilled 
water, degreased with trichloroethylene, washed again with alcohol and finally with 
distilled water before dipping in the cell. 

rhe electrolytes were acidified CuSO, solutions of various concentrations ranging 
from 0-1 M to 0-734 M (see Table 1). All solutions were 1-49 M in H,SO,. The CuSO, 
content was frequently checked by the iodine-thiosulphate method. C.P. chemicals 
were used for preparation of all solutions. With each set of experimental conditions 
(electrolyte composition and electrode height) the determination of the current/voltage 
curve was repeated two to three times, with freshly prepared cathodes. 


* In the experiments of Wilke ef a/., involving the dissolution of organic solids under natural 


convection conditions, the largest heights used were about 14 cm. 
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With the highest CuSO, concentration (0-734 M) the anode passivated before 
reaching the limiting current, owing to saturation of the solution with CuSO, at the 
interface and formation of solid CuSO, on the anode surface. To prevent this passiva- 
tion, the anolyte and the catholyte were separated, in the case of the most concentrated 
solutions used, by a glass fibre screen and the anode compartment was slightly stirred 
by bubbling nitrogen through it. It was checked with the solutions of lower con- 
centration that this procedure does not change the results. 
2.1.2 Optical experiments. The hydrodynamic flow was observed visually by a dark 
field method similar to that employed in previous work.*” Colophony of suitable 
particle size was used to show the flow pattern. For visual observation a system of 


Fic. 1. Horizontal cross-section of electrolysis cell for optical experiments 


two cylindrical lenses, as described earlier, was employed, the ratio of the magnifica- 
tions in the vertical and horizontal directions being 4:5 : 1. Photographs were taken 
with a plate camera and spherical optics (Glyptar Anastigmat of aperture | : 3-5 anda 
focal distance of 2:5cm). The magnification was 14 or 12, the original size of the 
films (Kodak Royal Pan) being 9 12 cm. 

The electrolysis cell (Fig. 1) had a U-shaped frame (A) of Plexiglas 2 cm thick. 
The Plexiglass was grooved to fit a rubber lining (B). The cell was enclosed in an 
aluminium frame (C). Two glass plates (DD"’) were inserted between the aluminium 
frame and the Plexiglass frame and were pressed against the rubber lining by means 
of screws located all along the aluminium frame. This ensured complete tightness 
of the cell. 

The vertical plate electrodes (EE’) filled the whole cross section of the cell. They 
were 50 cm high and 2 cm wide, the cathode-anode distance being 20 cm. The anode 
was made of copper. The cathode was made of stainless steel, mechanically polished 
and glazed, so that the surface was perfectly smooth. The steel was covered with an 
insulating lacquer over a distance of 10cm from the top and from the bottom, so 
that the effective cathode height was 30cm. There was thus an “‘electrolysis-free”’ 
space of 10cm both at the top and the bottom of the cell to prevent the backward 


streaming discussed in an earlier paper.® The flow near the cathode only was investi- 


gated. 

When not otherwise stated the solution was 0°6 M CuSO, + 0:5 M H,SQ,. 
Besides the acidified copper sulphate solutions some experiments were also made 
with the solutions: 4:1 M glycerol + 0-6 M CuSO, + 0-5 M H,SO,, and 6°38 M 
glycerol -+ 0-75 M H,SO, + 0°37 M CuSQ,. 
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of the limiting current measurements are 
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1ows the dependence of the limiting 
e mean values, averaged over the whole 
the dimensionless groups commonly 
hof number Gr, Schmidt number Sc 


he relations* 


cosily, cm-/S 


’ wrfarea i > } l racnecti ual: vie 3 
nterface and in bulk, respectively, g/cm 


ean diffusion layer composition. 


ease of H,SO, at interface. 


he interface, p, — p,, used to calculate Gr are given in 
ployed in computing Acyso, and py — p, by means of 
Ike et al.2 Since the compositions of our solutions 

p, and Ac u,so, Shown in Table 1 are very close 


ted by these authors. The other physical properties entering into the 


of Nu, Sc and Gr (diffusion coefficient of CuSO,, density and viscosity 


1) are also included in Table 1. Densities and viscosities were based on the 


pro “J 


ocedure used by Wilke ef al.*, fo,** was neglected, since even at the highest 


‘f CuSO, used in the present study f¢,°" is smaller than 1-5°% 
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nental data of Eisenberg ef al."°, corrected for temperature. Diffusion coeffi- 

s for CuSO, and H.SO, were derived from the data of Gordon and Cole!! and of 
1 2 1 

n'? and Thovert'*, respectively, corrected for temperature and viscosity. 


J 


ng the procedure of Wilke er a/.,° the densities p, the viscosities and the 


2 > current on electrode height. 
1. 0-01 M CuSO, 3NH,.SO, 2. 0:05 M CuSO, 3 NH.SO, 
0-131 M CuSO, + 3 NH.SO, 4. 0-25 M CuSO, + 3 NH.SO, 
5. 0-46 M CuSO, + 3 NH,SO, 6. 0-734 M CuSO, + 3 NH.SO, 


Fic. 2. Dependence of limiting 


diffusion coefficients given in Table 1 were evaluated at the arithmetic mean com- 


position between bulk solution and electrode solution interface. 


lhe results were subjected to statistical analysis. The regression coefficient of the 
line log Nu vs. log Sc Gr was calculated: 1. for values* of the product Sc Gr > 4 
10: 2. fe ll the data shown in Table 1. 
All the relevant information pertaining to the statistical analysis is given in Table 
Standard calculation procedures were used: the notation is that employed for 
instance in the book by Bennett and Franklin’. For values of Sc Gr 4x 10% 
the statistical analysis leads to the equation 
Nu 0-31(Sc Gr)’, (5) 
whereas the statistical treatment of all the data obtained givest 
Nu 0:59(Sc Gr)?*®, (6) 
experiments. About two hundred photographic pictures of the 
flow were taken with the acidified CuSO, solution. The turbulence sets in gradually. 
It increases steadily with height and current density and it is quite difficult to indicate 
a well defined limit for the beginning of instability of the hydrodynamic flow. At a 
height of 5 cm the flow is practically laminar up to the highest currents used (30 mA 
i, b). Ata height of 10 cm large eddies, whose location varies with time, 
he corresponding values of Gr in Table 1 are marked with an asterisk. 
Che optimum numerical coefficients in equation (6) would be 0-263 and 0-539 (Table 2) but 


equation (6) represents the data sufficiently well 











(f) 


Flow pattern for various experimental conditions 
(d) 
5 10 


Fic. 3 
a) (b) (c) (e) 
2 30 6 30 
5 10 10 


( 
current (mA/cm?*) 5 
15 15 
All solutions were 0-6 M CuSO, 


the electrode is on the left. 


height (cm) 
ls; 
0:5 M H,SO, except in picture h (see text) 


Exposure time: 
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TABLE 2. STATISTICAL ANALYSIS OF RESULTS OF LIMITING CURRENT MEASI REMENTS 


0-280 
, confidence 
limits for § 0-037 


1: Data for Sc G1 4 10'* only? 2: All data of Table 1 
x [log (Sc Gr) 11]1000 } (log Nu — 2)1000* 


x and / are the best statistical estimates of the constants a and 5, respectively, of the equation 


a bx. 
The / directly yield the exponents of Sc Gr in equations (5) and (6), whereas the numerical 


coefficients before Sc Gr are given by: 


0-309 (in the case of equation (5)) 





antilog 


2000 


570-2 — 0-280 = 
1000 


0-539 (in the case of equation (6)) 





2000 + 626:°8 — 0-263 11000 

antilog | a -| 
~ 1000 

* This transformation was made for reasons of convenience in carrying out the statistical analysis. 

+t However, there is no statistically significant difference between the correlations below and above 


Sc G1 4 1033. 


are formed at currents above about 4 mA/cm* (Fig. 3c, d). Ata given point, especially 
at higher currents, the flow velocity fluctuates considerably with time, a situation 
characteristic of turbulence. The diameter of the eddies* can be larger than 1 mm 
and becomes still larger at greater heights. The eddies start at some distance from the 
electrode, probably in the region of the inflexion point of the normal velocity distri- 
bution curve,t and get closer to the electrode with increasing height and current 
density. At a height of 10 cm the eddies did not come closer to the wall than about 
1-5 mm even at the highest currents used (30 mA/cm*). They clearly did not reach 
into the diffusion layer. But at a height of 15 cm, above about 3-4 mA/cm?*, where 
the turbulence is well developed (Fig. 3e, f) the eddies came at least as close as about 
0-4 mm to the electrode and probably reached into the diffusion layer. This is in agree- 
ment with the findings of an earlier investigation*’ in which it was observed by a 
Schlieren optical method that the diffusion layer becomes unsteady at 14 cm height 
at a current density of 4 mA/cm*. Similar data for the beginning of the turbulence of 
the diffusion layer have been reported by Wranglen’, who also used a Schlieren 


* It is difficult to state how far these eddies, which are rather slow, represent true turbulence. It is 
to be noted, however, that the velocity of the main flow is also quite small, so that the ratio of the 
fluctuation of the velocity to the main velocity is not small. However, no determination of the 
“level of turbulence’’, which is used in modern hydrodynamics to describe quantitatively the degree 
of turbulence, was made 

t Brown has observed in heat transfer that the instability of the flow starts in the region of the 
inflexion point (private communication, Brown, Dept. of Engineering, Swiss Federal Institute of 


Technology). 
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optical procedure. Under these conditions, at a given height, fluctuations of the 
diffusion layer with time are obser ed.* 

he velocity of the flow in the eddies increases with height; at 27 cm and a current 
of 10 mA/cm?, for instance, it reaches values of 5 mm/s. 

Besides the slow eddies rapid variations of the direction of the flow occurring in a 
fraction of a second are sometimes observed (Fig. 3e, g). We can thus in a sense 
distinguish between a macro- and a microturbulence. The microturbulence sets in 


at greater heights and current densities than the macroturbulence. 


3. DISCUSSION 

In the case of heat transfer, turbulent natural convection at vertical plates has 
been investigated by various authors. Griffiths and Davis’® made a thorough study 
of heat transfer rates and flow velocities including the turbulent range. Evidence of 
the turbulence of the temperature boundary layer has been given by Eckert!’ by 
means of an interferometric method and by Saunders'*** with the help of a Schlieren 
optical procedure. 

rheoretical relationships for heat transfer by turbulent natural convection at 
vertical plates were derived by Eckert and Jackson'®. They used von Karman’s 


approximation and made the assumption that the shearing stress at the wall 
j 


is governed, in the case of natural convection, by a similar relation as in the case of 
forced convection and that the Chilton Colburn analogy between heat and momentum 


transfer holds true. They obtained the equation 
Nu 0:0246 Gr-’? Pr7/15(] 0-494 Pr?/8)-2/5, (7) 


where Pr is Prandtl’s number, which plays in heat transfer the same role as the 
Schmidt number in mass transfer. They found agreement of their theoretical relation 
in the slightly modified, approximate form 


Nu = 0-0210(Pr Gr)?, (8) 
with the experimental results of other authors.'*-**.?) On the other hand, Touloukian 
et al.*' have represented the results of their heat transfer measurements in the 
turbulent range by the equation 

Nu 0-0674(Pr''-" Gr)”, (9) 
rhese results were obtained with vertical cylinders, but the diameter was large (7 cm) 
so that the effect of curvature can probably be neglected. Saunders’® has also reported 
an exponent of about 1/3 for the Grashof number in the turbulent range. 

In the present study the limiting current density was practically independent of 
height with the tallest electrodes used (Fig. 2). This corresponds to an exponent of 
Sc Gr of 1/3. However, if all the data are treated statistically, exponents of 0-26 and 
0-28 are obtained depending upon whether we consider the whole range studied 
(2 10" Sc Gr 10'°) or the Sc Gr values above 4 10'° only (equations (5) and 
(6), Table 2). The exponent 0-25, which applies for laminar flow,’**® is hardly outside 
the statistical confidence limits. Under the conditions of the present study the flow is 
turbulent to a large extent, as was shown in the optical experiments, but this neverthe- 
less appears not to affect substantially the mass transfer rate. We are still in the 


hed experiments of K. Frei, Swiss Federal Institute of Technology, Zurich 
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transition region between mass transfer by laminar and turbulent convection, which 
might extend over several powers of ten of Sc Gr. According to Eckert and Jackson!8 


the transition region in heat transfer lies between Pr Gr values of 10° and 10'°. These 
are considerably lower than the corresponding ones for mass transfer in 


N ussel 


1° 


t numbers obtained by Wilke, Tobias and Eisenberg!? in 


, 
solutions. 


1 4 ty i * +; ” sefar . ] wit > 
ugh investigation of natural convection mass transfer a: > well with the 


7 x — SD . : 11 = le ee =. en P. 
laminar flow up to Sc Gt 7 10**. The Nusselt numbers derived from 


issolution experiments at Sc Gr values between 10" and 5 1ou 

y coincide with the line valid for laminar flow. At Pr Gr 5 0" the 

Nusselt numbers reported for heat transfer by Eckert and Jackson’® (see also for 

instance Schlichting~**) are about twice as large as for mass transfer in liquids at the 

same value of Sc Gr. The comparison of the data for the optically observed transition 

from laminar to turbulent conditions reveals similar discrepancies. Saunders’ has 
observed that in heat transfer to air and water the transition occurs at Pr Gr 2 

10° whereas in the dark field experiments of this study the flow was still laminar at 

hich corresponds to a value of Sc Gr 


ff 
Hiiu 


20 mA/cm* and a height of 5 cm, for instance, w 
of about 10".* According to our previous Schlieren optical experiments the 


lL only,* 


layer itself becomes turbulent in electrolysis at Sc Gr values of about 4 10 
which is in general agreement with results recently obtained by Wranglén® by a 


1 j 


plained by the dif 


similar method. The different behaviour of heat and mass transfer can possibly be ex- 


rence in Schmidt and Prandtl numbers in both cases. Heat transfer 


measurements have been often made with air (Pr 0-7). Touloukian et al.,”! 


who 
used water and ethylene glycol in their heat transfer experiments, had Prandtl numbers 
up to 118, but in mass transfer in aqueous solutions the Schmidt numbers are generally 

1000 or more. The observed difference in the transition from laminar to 
turbulent mass transfer would thus mean that the product Sc Gr is not the sole 
criterion for this transition. Further evidence in this direction is given by the experi- 

with the glycerol solutions. In Fig. 3(e) (0°6 M CuSO, + 0-5 M H,SQ,) Sc 
was about 2500, and in Fig. 3(h) (4:1 M glycerol + 0-6 M CuSO, + 0:5 M H,SQ,?) Se 
was about 24000, but the current density and the height were such that the product 
Sc Gr was approximately the same in both cases.f At the low Schmidt number the 
flow is turbulent and already reaches into the diffusion layer, whereas at the high 
Schmidt number the flow is still practically laminar (at a value of Sc Gr of about 10"). 


It may be interesting to note that the natural convective flow becomes unstable at 


eynolds numbers Re which are small compared to those of forced convection. In 


> the current was not the limiting current, the Grashof number was evaluated in 
a somewhat different manner from that given on p. 236. The concentration reduction of CuSO, 
at the interface was calculated from equation 4 of ref. 3 (which connects Ac with the current 


density at currents below the limiting value). The « of this equation was taken equal to 


in order to allow for the addition of H,SO, in a manner similar to that of equation (4) of this paper. 
The density reduction at the interface py» — p, was then computed from equation (4) of this paper 
(Ac replacing Co) 

t The diffusion coefficient and the viscosity for this solution were intrapolated from data given by 
Wilke et al.'°.*® 

t Sc Gr was even larger, by a factor of about 2, in the case of the higher Schmidt number (Fig. 3 h). 
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forced flow along a plate, turbulence starts-*” at a Reynolds number (based on the 
distance from the leading edge) of 3 10°, whereas in electrolysis with natural 
convection the diffusion layer is already turbulent at a Reynolds number of about 
200 (Re being formed with the distance from the leading edge and the flow velocity 
at the maximum of the distribution curve estimated with the assumption the flow 
would still be laminar). This is possibly connected with the fact that the velocity 
profile in natural convection has necessarily an inflexion point (since the velocity goes 
through a maximum and becomes zero in the bulk of the solution); velocity profiles 
with an inflexion point are unstable according to the current theories of turbulence.** 
It is to be noted that in the treatment of the data of this study it has been implicitly 
assumed that the exponents of Sc and Gr are the same, i.e. the product Sc Gr is 
regarded in fact as a single variable. This is in agreement with the treatment given by 
Agar’, who has pointed out that at high Schmidt numbers, g, « and » need not be 
considered as separate variables, since the fundamental differential equations of the 
problem can be written in such a way that these variables appear only in the form 
(gx)/v. Dimensional analysis then leads to the result that the product Sc Gr can be 
regarded as a single variable. However, the theoretical relationship (equation 7) 
derived by Eckert and Jackson’ for turbulent heat transfer yields, at high Prandtl 
numbers, an exponent of Pr of 1/5, which is smaller than that for Gr (2/5), whereas 
the empirical relation of Touloukian ef a/.*" (equation 9) has an exponent of Prandtl’s 
number larger than that of the Grashof number. However, in view of the limited 
range of Schmidt numbers covered in the limiting current measurements of this study 
a treatment involving the possibility of different exponents for Sc and Gr did not 
appear justified in the present case. Tentative calculations carried out with an 
assumed exponent of 1/5 for Sc (which would correspond to the value predicted by 
equation (7) for high Prandtl numbers) yielded practically the same exponent for 
Gr as that shown by equation (6). 
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DISCUSSION 


W. VIELSTICH: Wie weit ist die bei der natiirlichen Konvektion beobachtete Turbulenz identisch 
mit der normalerweise in der Hydrodynamik auftretenden Erscheinungsform der Turbulenz 
(unregelmaBige Wirbel bis in kleinste Volumenbereiche und sehr nahe an die feste Wand heran)? 
Die geringe Abweichung des Exponenten in der Nusselt—Zahl vom laminaren Wert spricht mehr 
fiir eine zusatzliche gleichmaBige Durchwirbelung der Fliissigkeit vor der Elektrode 

N. IBL: Bei Versuchsbedingungen wie etwa derjenigen von Abb. 3 ist tatsachlich vor allem eine 
zusatzliche gleichmassige Durchwirbelung der Fliissigkeit vor der Elektrode vorhanden, welche die 
Strofitransportgeschwindigkeit kaum_beeinflusst Bei hdheren Stromdichten und namentlich 
grdésseren HGhen scheinen jedoch die Wirbel in die Diffusionsschicht hineinzureichen, was bei der 
visuellen Beobachtung deutlicher sichtbar ist als auf der photographischen Aufnahmen Auf einem 
Schlierenbild der Diffusionsschicht beobachtet man dann in einer bestimmten H6he periodische 
Veranderungen der Diffusionsschicht, die wie eine Pulsation aussehen. Die Frage, ob die bei der 
natiirlichen Konvektion beobachtete Turbulenz identisch ist mit der normalerweise in der Hydro- 
dynamik auftretenden | rscheinungsform der Turbulenz, ist nicht leicht allgemein zu beantworten, 
namentlich auch deshalb, weil auch bei erzwungener Konvektion die Erscheinungsformen der 


furbulenz recht verschiedenartig sein k6nnen. Der Exponent des Produktes Sc Gr ist tatsachlich 


wenig verschieden von dem bei laminarer Str6mung giiltigen Wert, was darauf hindeutet, dass der in 


dieser Arbeit untersuchte Bereich im wesentlichen noch zum Uebergangsgebiet zwischen laminarem 
und turbulentem Stofftransport gehért. Bei den héchsten untersuchten Elektroden und bei héheren 
Konzentrationen war allerdings die Grenzstromdichte weitgehend unabhangig von der Héhe, was 


sich von dem Verhalten bei laminarer StrO6mung deutlich unterscheidet. 
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VERSUCHE ZUR ENTWICKLUNG VON 
“MEMBRANELEMENTEN’’* 


E. JOACHIM und W. VIELSTICH 


sche Chemie der Universitat, Bonn, Bundesrepublik Deutschland 


geeigneter Katalysatoren wurden Brennstoffelemente mit 


it, die bei Zimmertemperatur und einem Druck arbeiten, der 


\ospharendruck liegt. Der leistungsfahigste Typ hat eine Ruhespannung von 


0,65 V mit 10 mA/cm® belastet werden. Die Lebensdauer liegt bei kleineren 


der Grdssenordnung von Monaten 


fuel cells using solid ion-exchange membranes as electrolyte were 
le catalysts. These cells work at room temperature and require gas 
spheric pressure. The most efficient type has an open-circuit voltage 

ent of 10 mA/cm* can be drawn. At lower current densities (up 


be several months 


hydrogene—oxygene utilisant des membranes a échangeurs d’ions 
lites en choisissant des catalyseurs adéquats. Ces piles travaillent 
t des pressions de gaz légerement supérieures a la pression atmos- 
» a une tension en circuit ouvert de 1,03 V et a 0,65 V on peut 


A densité de courant plus faible (jusqu’a 2 mA/cm*) la durée de 


ALs Membranelemente bezeichnen wir Brennstoffelemente,':? bei denen zwischen den 
lektroden anstatt der bisher ublichen Elektrolyte sich eine Membran aus 
1enaustauscherharz befindet. Die Membranen enthalten Wasser sowie als 
austauschfahige lonen fiir alkalische Knallgaselemente zweckmassig OH ~-Ionen, bzw. 
fiir saure Elemente H*-lonen. 
Statt Wasserstoff und Sauerstoff konnen natiirlich auch andere Brenngase (wie z.B. 
CO) und andere oxydierende Gase (wie z.B. Chlor) Verwendung finden. 
Gegeniiber den Elementen mit fliissigen Elektrolyten besitzen diese “‘Membranele- 
mente’ verschiedene Vorteile 
|. Sie kénnen kleiner als die bekannten Brennstoffelemente gebaut werden und 
haben damit einen héheren Volumen-Wirkungsgrad. 
Gase werden quantitativ umgesetzt. 
Weil Kathoden- und Anodenraum durch die Membran vollstandig getrennt 
werden, kann der Sauerstoff bzw. entstehendes Wasserstoffsuperoxyd (s.u.) 
nicht oxydierend auf den Katalysator der Brennstoffseite wirken und ihn des- 
aktivieren. Umgekehrt kann der Brennstoff nicht Wasserstoffsuperoxyd der 
Sauerstoffseite reduzieren und dadurch ungenutzt verbraucht werden. 
Derartige Membranelemente wurden erstmalig in einem Patent der General 
Electric? vorgeschlagen. Die dort beschriebenen H,—O,-Knallgaselemente besitzen 


* Manuskript eingegangen am 15. Februar 1960. 
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massive oder porése Metallscheiben als Elektroden und lassen Stromdichten von 
maximal 0,5—1 mA/cm? bei 0,6 V zu*. 

Die in dieser Arbeit durchgefiihrten Untersuchungen sollten einer Verbesserung 
hinsichtlich der Belastbarkeit der Elemente dienen. Hierzu wurden die bisher vorge- 
schlagenen massiven Elektroden durch zwischen Sieben angeordneten Katalysator- 
schichten aus pulverf6rmigem Material ersetzt. Zur Auswahl der geeigneten Kataly- 
satoren genigte es, Stromspannungskurven der Einzelelektroden in fliissigem Elektro- 
lyten aufzunehmen. Hieriiber wird im ersten Teil der Arbeit berichtet. Konstruktion 
und Eigenschaften ganzer Elemente sind Gegenstand des zweiten Teiles. 


A. ELEKTRODEN 


I. Die Versuchsanordnung 


Es wurde hauptsachlich in alkalischer L6sung (6 n KOH), aber auch in saurer 
Lésung (2 n H,SO,) gemessen. Fur die Versuche in alkalischer L6sung wurden die 
Katalysatoren nach einem Vorschlag von Griineberg* zwischen Metallnetzen in eine 


/ 


. Querschnitt durch die Versuchselektrode. 
kreisrunde V2A-Halterung 
Gaszuleitung aus V2A 

. Gummiringe 
Metallnetze oder -siebe 
5. Katalysator 
. einschraubbarer V2A -Ring 


laugenfeste, an der Elektrodenreaktion nicht teilnmehmende V2A-Halterung gebracht 
(Abb. 1). In saurer Lésung wurde eine entsprechende Halterung aus Polyathylen 


verwandt. 

Die Verwendung von pulverf6rmigem Katalysator als Schiittung zwischen Metall- 
netzen oder Sieben hat gegeniiber massiven Elektroden (Bleche mit aktiver Deckschicht 
wie z.B. platiniertes Platin oder pordse Sinterelektroden) eine Reihe von Vorteilen. 


* Bei der Korrektur nachgetragen: Durch Anwendung platinierter Nickelnetze als Elektroden 
wurden die elektrischen Daten der Kationenaustauscher-Elemente wesentlich verbessert (W. T. Grubb 
u. L. W. Niedrach, J. Electrochem. Soc. 107, 131 (1960)). Der neuste Elektrodentyp mit platiniertem 
Platin als Katalysator liefert bei 0,7 Volt 10 mA cm? (L. W. Niedrach, 13th Annual Power Sources 
Conference, Fort Monmouth 1959). 
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Die Herstellung ist einfach. Die Katalysatorschiittung kann leicht ausgetauscht 
werden, die Katalysatorzusammensetzung kann rasch geandert werden. Die mecha- 


ispruchung ist gering und die Herstellung grossflachiger Elektroden bereitet 
| ) 


erigkeiten. Die Gase, Wasserstoff und Sauerstoff, werden durch die von 


gehaltenen Pulverschichten in den Elektrolyten gepresst. Bei Auswahl 
Uberdruckes kommt die Dreiphasengrenze Gas—Elektrolyt-Kataly- 
Ablauf der elektrochemischen Reaktion giinstigen Tiefe der 
‘ht zu liegen. Durch Aufnahme von Stromspannungskurven wurde 

on Katalysatoren auf ihre Eignung geprift. 


renelektrode war hierbei ein Nickelblech (alkalische Lésung) oder aus 


Schaltung zur Aufnahme det Stromspannungskurven 


an Einzelelektroden 


(saure Lésung). Das Potential der Versuchselektrode wurde gegen eine gesat- 


Kalomelelektrode (ges. Kal.) mit Hilfe eines R6hrenvoltmeters (Knick, 
messen. Der Heber der Kalomelelektrode fiihrte in ein Polyathylenrohr, 

dessen Offnung unmittelbar vor der Elektrode lag, sodass kein oder nur ein geringer 
Spannungsabfall in Richtung auf die Gegenelektrode die Messung verfalschte. Ver- 


suchselektrode, 


Polyathylenrohr und Gegenelektrode waren in einer kreisrunden 


Scheibe aus Polyathylen angebracht, die auf das Elektrolytgefass aufgesetzt werden 
kont 


ite. Die ganze Zelle befand sich in einem Thermostaten. Bei héheren Tempera- 
turen musste ein Riickfliisskiihler aufgesetzt werden, um ein Eindampfen der Elektro- 


lvtl6sung zu vermeiden. Eine Schaltskizze der Anordnung zeigt Abb. 2. 


Il. Messergebnisse 

toffelek trode 
VMessungen in alkalischer Lésung. Zu Beginn eines Versuches wurde der 
ysator mit 6n KOH durchfeuchtet in die Halterung gegeben. Dort befand er sich 
m 3 mm dicken Gummiring (Abb. 1), sodass seine Schichtdicke 3 mm betrug. 
Weil die wirkliche Oberflache nicht bekannt war, wurden die Stromangaben auf die 
Flache innerhalb des Gummiringes bezogen (i I/F mit F = 8,54 cm*). Die Netze 


waren aus Nickel mit einer Porengrésse von 20 u 20 uw. Elektrolytseitig war noch 


sieb mit einem Lochdurchmesser von 300 u angebracht. Der Gasdruck wurde 
lass eine geringe Gasmenge gleichmassig verteilt die Elektrode durch- 

setzte 

Folgende Katalysatoren wurden zur Untersuchung herangezogen (Elektrolyt 6 n 

KOH) 


Silber, das durch elektrochemische Reduktion von Ag,O gewonnen wurde. 


\bgekiurzte Bezeichnung red. Ag,O. 
Bei 2700° getemperte Aktivkohle mit sehr grosser Oberflache (Godfrey L. Cabot, 
Spheron 6). Abgekirzt C. 
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Aktivkohle mit Silberzusatz. Die Aktivkohle von 2 wurde mit Silbernitrat- 
ldsung getrankt und bei 230° getrocknet bzw. die Nitrate zersetzt. Abgekiirzt 
C Ag. : P 
4. Aktivkohle 10°, Platin (Degussa), C—Pt. 
5. Aktivkohle 10°,, Palladium (Degussa), C—Pd. 
6. Gefilltes Silber (Riedel de Haen), Ag gef. 
In Abb. 3 werden die bei 20° erhaltenen Stromspannungskurven miteinander 
verglichen. Da fiir ein Brennstoffelement die kathodische Belastbarkeit interessiert, 
wurde nur der negative Teil der Kurve aufgenommen (Stromdichte als Funktion des 


Potentials, gemessen gegen eine gesdttigte Kalomelelektrode). 








ABB. 3. Kathodische Stromspannungskurven verschiedener Sauerstoffelektroden in 
KS-Anordnung (s. Abb. 1) 
Po, (atu) Po,, (att) 
Ag (red Ag,O) 0,08 C-Ag 0,04 


Ag (gef.) 0,1 C-Pt 0,28 
Cc 0,08 @ C-Pd 0,1 


Der Vergleich dieser Kurven zeigt, dass Elektroden aus reinem Silber in feinver- 
eilter Form am besten geeignet sind. Aber auch versilberte Kohle liefert relativ gute 
Werte. 

Fir fast alle Katalysatoren wurden die Stromspannungskurven bei verschiedenen 
remperaturen (20, 40, teilweise 80°) aufgenommen. Die oben erwahnte Reihenfolge 
bleibt auch fiir h6here Temperaturen bestehen. 

Die Druckabhangigkeit erwies sich als sehr gering. Die elektrischen Eigenschaften 


hangen noch von der Siebgrésse ab, worauf hier nicht naher eingegangen werden soll. 


(b) Messungen in saurer Lésung. Diese Versuche wurden in der Kunststoffhal- 
terung mit Kunststoff- bzw. V4A (nur kathodisch)-Netzen durchgefiihrt. Eine 
Quecksilbersulfat-Elektrode diente als Vergleichselektrode. Von den beiden unter- 
suchten Katalysatoren 

Aktivkohle 10°,, Platin C—Pt und 
Aktivkohle +-10°, Palladium C—Pd 


war C-Pt der bessere. Bei C—Pt (V4A-Netze, 20°) lag das Potential ohne Belastung 
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300 mV niedriger als das theoretische (der idealen Sauerstoffelektrode), bei einer 
Belastung von 10 mA/cm* 600 mV niedriger. Dagegen betrug die Differenz zum 
theoretischen Sauerstoffpotential bei red. Ag,O in alkalischer Lésung bei 10 mA/cm? 
400 mV. 

Es sei darauf hingewiesen, dass sowohl in alkalischer als auch in saurer Lésung 
selbst ohne Belastung das thermodynamische Sauerstoffpotential nicht erreicht wird 
(vergl. Abb. 3. E°,,... 87 mV gegen ges. Kalomel). Dies liegt an der starken 


Dissoziationshemmung des Sauerstoffs bei niedrigen Temperaturen. Statt 


O, + 2H,O + 4e- —» 40H 
bzw. O, + 4H 4e~ > 2H,O 


I 
bleibt.- Daraus folgt eine Potentialverschiebung zu negativen Werten und damit 
eine geringere EMK fir das Brennstoffelement als den thermodynamischen Erwar- 
tungen entspricht (1,23 V bei 25°C). 

Das Potential der Sauerstoffelektrode ist umso positiver je geringer die H,O,- 
Konzentration an der Elektrodenoberflache ist.” Silber ist ein guter Katalysator fiir den 
H,O,-Zerfall. Diese Tatsache ist mit ein Grund fiir das giinstige Verhalten silber- 


lauft die Reaktion iber H,O,, wobei die Sauerstoffmolekiilbindung zunachst erhalten 


haltiger Elektroden als Sauerstoffelektroden. 


I 


J j j 
Wasserstoffelektrode 


(a) Messungen in alkalischer Lésung. Die Inbetriebnahme erfolgte genau so wie 
bei der Sauerstoffelektrode beschrieben. Untersucht wurden folgende Katalysatoren: 
1. Raney—Nickel. Aus einer Nickel-Aluminium-Legierung wurde das Aluminium 
mit immer staérkerer Lauge, zu letzt unter Erwirmen herausgelést. Abkiirzung 
R-—Ni 
Aktivkohle 10°,, Platin (Degussa) C-Pt. 
3. Aktivkohle -+-10°,, Palladium (Degussa) C-Pd. 
4. Raney—Kobalt. Herauslésen des Aluminiums wie unter 1. Abkiirzung R-Co. 


Abb. 4 zeigt die gemessenen anodischen Teile der Stromspannungskurven. Danach 


\BB. 4. Anodische Stromspannungskurven von Wasserstoffelektroden 
in KS-Anordnung (s. Abb. 1). 
Py, (ati) 
R-Ni 0,22 
C-Pt 0,09 
C-Pd 0,07 
R-Co 0,07 
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gilt die folgende Reihenfolge fiir die Brauchbarkeit als Wasserstoff-Elektrode im 
Brennstoffelement: 


R-Ni C—Pd C-Pt R-Co 


die fur hGhere Temperaturen (Messungen bei 20, 40, 60°) giiltig bleibt. 

(b) Messungen in saurer Lésung. Von den beiden Katalysatoren C—Pt und C-—Pd 
(Halterung usw. wie bei der Sauerstoffelektrode) war C-Pt der bessere (Messungen bei 
20, 40°). Die Elektrode mit C—Pt zeigte bei einer anodischen Stromdichte von 6 mA 
cm* eine Uberspannung von 200 mV, wahrend das Potential im unbelasteten Zustand 
ungefahr gleich dem theoretischen war. Dagegen betrug die Uberspannung bel 
R-Ni in alkalischer Lésung bei 10 mA/cm* 100 mV. 


B. VOLLSTANDIGE ELEMENTI 
1. Jonenaustauscher-Membranen 


Membranen aus einem Ionenaustauscherharz sind in besonderer Weise als Elek- 
trolyt fiir ein Brennstoffelement geeignet, weil sie neben einer vernachlassigbaren 
Elektronenleitung eine hohe Elektrolytleitfahigkeit besitzen und weil sie lonen 
durchlassen, wahrend sie Gase zuriickhalten. 

Von der Herstellung in wassriger L6sung oder Emulsion her sind die Membranen 
mit Wasser stark gesdttigt. Der Wassergehalt betragt je nach Membran 15-50 prozent. 
Die elektrolytische Leitfahigkeit riihrt von den ionogenen Gruppen her. Eine trockene 
Membran enthalt an H* bzw. OH~ 1-2 mVal/g. 

In den Elementen wurden Membranen folgender Firmen verwendet: 
Rohm und Haas, Philadelphia (Amberplex) 
Deutsche Nalco Chemie GmbH. Frankfurt (Nalfilm) 


Die Eigenschaften sind in der nachfolgenden Tabbelle zusammengestellt. 
Dicke in 
eal wpnaiel P W halt 
euchtem orengrosse assergeha 
Membran Typ or Widerstd ey ee = = 
, Zustand ( 
(£2/cm-) 
(mm) 
Amberplex A] AA 0,6 
Amberplex Cl KA 0,6 
Nalfilm l KA 
Nalfilm 2 AA 


Nalfilm D-30 Dialysiermembran 


Kationenaustauscher, AA A nionenaustauscher 
in 0,15 n KCI. 


Wegen des geringen Widerstandes wurde neben den Ionenaustauschermembranen 
eine Dialysiermembran ausprobiert, die positive und negative Ionen hindurchlasst. 
Diese hat allerdings den prinzipiellen Nachteil, dass sich in ihrem Innern infolge Elek- 


trolytiiberfiihrung ein Konzentrationsgefalle des Elektrolyten ausbildet, welches sich 


als zusatzliche Konzentrationspolarisation an den Elektroden bemerkbar macht. Die 
Membranen sind in sauren, nicht oxydierenden Lésungen bis 50° bestandig. In 
Alkalien ist ihre Stabilitat begrenzter. 
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Il. Die Konstruktion der Elemente 

Abb. 5 stellt den Aufbau eines Elementes fiir gasfOrmige Brennstoffe dar. Links 
und rechts neben der Membran befinden sich die Elektroden. Die Katalysatoren 
werden von der Membran und Metallsieben eingefasst. Davor sind Gasraéume, die 
durch Zuleitungen tiber Oliven mit Gas versorgt werden. In einer neueren Konstruk- 
tion ist flr beide Raume ein weiterer Zugang mit einer kleinen Olive angebracht, 
der zum Herausspilen von wahrend des Betriebes angesammelten Verunreingungen der 
Gase dient, sonst aber mit einer Schlauchklemme verschlossen ist. Fiir die Stromlie- 
ferung sind Silberringe eingelassen, von denen Silberdrahte nach aussen fiihren. Die in 





t durch ein Experimentier—El 
Zuleitungen 


Membran 


i 

~ 
> 
4 


Dichtungen 

4. Siebe oder Netze 
Katalysatorschittung 

6. Gasraum 

Halterung aus Polyathylen 


der Zeichnung schraffierten Teile sind aus Polyathylen. Das ganze Element kann mit 
Hilfe von Dichtungsringen gasdicht zugeschraubt werden. Gasraum und Kataly- 
satoren sind je 2 mm dick. 

1 


Die Knallgaselemente arbeiten im sauren und alkalischen Milieu. Sie sollen 


jetzt im einzelnen beschrieben werden. 


Knallgaselement im sauren Milieu 

Als Katalysatoren wurden Aktivkohle +-10°, Platin sowohl fiir die Wasserstoff- 
als auch fiir die Sauerstoff—Elektrode verwendet. Ihre Schichtdicke betrug 2 mm, wie 
schon erwahnt wurde. Der Strom wurde wieder auf die 4ussere Oberflache (F = 7 
cm*) bezogen. Die Metallnetze waren aus V4A (10 u 10 ~4). Die Membranen 
bestanden aus Kationenaustauscherharzen. Untersucht wurden Amberplex Cl und 
Nalfilm 1. Vor dem Zusammenbau des Elementes wurden die Katalysatoren in 
Wasser, anschliessend in 2 n H,SO, eingeweicht. Belastet wurden die Elemente iiber 
einen Widerstand. Ihre Klemmenspannung wurde mitdem Knick-mV-Meter gemessen. 
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Das Element mit Amberplex Cl erwies sich unter sonst gleichen Bedingungen als 
besser gegeniiber dem mit Nalfilm 1. Es hat im Ruhezustand eine Spannung von 0,8 
V und liefert bei Belastung mit 10 mA/cm? etwa 0,65 V. Eine vollstandige Strom- 
Spannungskurve zeigt Abb. 6. 


Plies 


be. 


— 


ABB. 6. Stromspannungskurve eines Elementes mit Kationenaustauscher (Amberplex 
Cl) bei Zimmertemperatur p,,, = 0,36 atu. pp, = 0,9 atii. 

2. Knallgaselement im alkalischen Milieu 
Katalysator fiir die Wasserstoff-Elektrode war Raney—Nickel, fiir die Sauerstoff 
Elektrode Silber (red. Ag,O). 
Die Schichtdicke betrug wieder 2 mm, die dussere Oberflache / 12,5 cm*. Es 
wurden Nickel-Netze (20 uw x 20) verwendet. Das Raney—Nickel wurde mit In 
KOH gewaschen, das Silberpulver mit derselben Lésung getrankt, die Membranen 
mit einer Ausnahme aus Anionenaustauscherharzen—in Wasser und dann in KOH 
eingeweicht. 

Verglichen wurden Elemente mit Amberplex Al, Nalfilm 2 und Nalfilm D-30, von 
denen das mit Amberplex A1 sich als bestes herausstellte. Es hat eine Ruhespannung 
von gut | V und liefert bei einer Belastung von 10 mA/cm? etwa 0,65 V. In Abb. 7 ist 
die ganze Stromspannungskurve dargestellt. 

Bei diesem Elementtyp wurde die Druckabhangigkeit untersucht. Die Anderungder 
Strom-Spannungswerte mit dem Druck konnte nicht quantitativ gemessen werden, 
weil durch Druckanderungen uniibersehbare, wahrscheinlich mechanische Einfliisse 
auf das Element ausgeiibt wurden. Jedoch liess sich qualitativ feststellen dass der 
Sauerstoffdruck zweckmiassig grésser gewahlt wird als der Wasserstoffdruck. Eine 
giinstige Druckkombination ist py, = 0,1 atii, pp, = 0,3 atii. Die Belastbarkeit 


wird noch etwas grésser, wenn man beide Drucke erhdht, z.B. auf py, = 0,3 ati, 


Po, = 0,5 atii. 


3. Dauerversuche 

Bei langerer Belastung fallen Spannung und Strom ab. Zur Untersuchung wurden 
die Elemente einige Zeit belastet und die Stromstirke dabei konstant auf einem 
bestimmten Wert gehalten. Bei den ersten Versuchen mit der in Abb. 5 gezeigten 
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die Spannung bei konstanter Belastung mit etwa 2 mA/cm?* nach 


20 Tagen) unter 0,6 V. Beim Offnen der Elemente stellte sich 
> ] 


kurzer Zeit (10 


is, dass die Membranen trocken geworden waren (Nalfilm 2 hat sich gegen 


Effekt etwas weniger empfindlich gezeigt als Amberplex Al). Offenbar war 


Anionenaustauscher (Amberplex 


O.8 atu. 


1 ‘ . 2 ] — ] ss ala a . > . > 
ts bei Zimmertemperatur mehr Wasser verdunstet als durch die elektrochemische 


ej my 
tion nachgebildet worden war 
Zur Vermeidung des Austrocknens tber die Membran nach aussen (Abb. 5) wurde 
veiten Dauerversuch ein Tuch um den Mittelteil der Zelle gelegt, das von 
estilliertem Wasser angefeuchtet wurde. Dieses Element (Nalfilm 2, 


wra 
re 4 


Pi 0,18 ati, po 0,15 ati) lief bei 3 mA/cm* Belastung mehr als 2 Monate. Die 
Spannung nahm wahrend dieser Zeit praktisch nicht ab und lag zwischen 0,65 und 
0,75 V. Die Gasriume wurden mehrfach iiber die bei dieser Zelle angebrachten Ventile 
durchgespilt, was meistens einen geringen Spannungsanstieg zur Folge hatte. 

Bei weiteren Versuchen soll der Austrocknungseffekt dadurch vermieden werden, 
| keine trockenen, sondern mit Wasserdampf gesattigte Gase den Zellen zugefihrt 


Gass KC 
werden 


Den 
Frankfurt, danken wir fiir die kostenlose Uberlassung der Membranen. 


Firmen Rohm und Haas, Philadelphia und Deutsche Nalco Chemie, 
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News 


12th MEETING OF CITCE 
THE 12th meeting of CITCE will take place in Brussels (Belgium) 24-29 April, 1961. Sessions of the 
following ¢ ommissions are scheduled: 1. Tension—pH diagrams. 2. Nomenclature 
3. Experimental methods in electrochemistry. 4. Batteries. 5. Corrosion. 6. Kinetics. The general 


theme of the meeting will be Corrosion 
Programme 
Monday pri , Tuesday, April 25 and Wednesday, April 26 Sessions of Commissions 3, 4, 6 


Chursday, April 27, Friday, April 28 and Saturday, April 29: General theme (Corrosion), within 


the frame f the meeting **Fundamental Studies in Corrosion and Applications” of CEBELCOR. 


13th MEETING OF CITCE 


The 13th meeting CITCE will take place 7-9 August, 1961 in Montreal (Canada), within the 


framework of the IUPAC congress. The general theme of the meeting will be Electrochemistry of 


Fused Salts. A session of Commission 6 of CITCE (electrochemical kinetics) is also scheduled 


Programme 


Monday, August 7: Electrode kinetics (Commission 6): Tuesday, August 8 and Wednesday 


morning, August 9: Electrochemistry of fused salts (Commissions 3 and 6). 


Correspondence regarding attendance or presentation of papers at these meetings should be addressed 
to N. Ibl, Secretary-General of CITCE, Laboratory for Physical Chemistry, Swiss Federal Institute 
of Technology, Universitatstrasse 6, Ziirich, Switzerland 


Correspondence regarding the general theme on Corrosion of the 12th meeting should be 
addressed to M. Pourbaix, Université Libre de Bruxelles, 50, avenue F. D. Roosevelt, Bruxelles, 
Belgium 
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ELECTROCHEMICAL, ELECTRIC AND CHEMICAL 
TENSIONS OF CELLS AND ELECTRODES* 


P. VAN RYSSELBERGHI 
Department of Chemistry and Chemical Engineering, 
Stanford University, 
Stanford, California, U.S.A 


Abstract—The language and method of the CITCE reports on ‘Electrochemical Nomenclature 
and Definitions’ are used in an analysis of galvanic cells which starts at the chemically identical 
terminals and ‘“‘digs’’ gradually towards the single electrodes in a manner submitted as suitable for a 


textbook presentation. The various tensions are discussed and examined in their connexions with the 


so-called “European” and **American”’ conventions. 


Résume—Le langage et la méthode développes dans les rapports CITCE sur la ‘“‘Nomenclature 

et les Définitions Electrochimiques” sont utilises dans une analyse des cellules galvaniques com- 

mengant aux bornes chimiquement identiques et “‘creusant’’ graduellement vers les électrodes 

separées dune maniére présentée comme pouvant s’adapter a un exposé de traité. Les diverses 
1 


tensions sont discutées et examinées dans leurs rapports avec les conventions dites “‘européenne”’ 


et “‘américaine”’. 


Zusammenfassung—Die Sprache und die Methode, welche in den CITCE-Berichten uber **Nomen- 
klatur und elektrochemische Definitionen”’ entwickelt worden sind, werden zu einer Analyse von 


galvanischen Zellen beniitzt, welche von den chemisch identischen Polen ausgeht und sukzessive zu 


den getrennten Elektroden vertieft wird. Das Thema wird in einer fiir ein Lehrbuch geeigneter Form 
behandelt Die verschiedenen Spannungen werden diskutiert und die Zusammenhiinge mit den 
sogenannten europaischen und amerikanischen Konventionen aufgezeigt. 
IN its reports of the last few years! the CITCE Commission No. 2 on “Electrochemical 
Nomenclature and Definitions’ has introduced and discussed in some detail the 
concepts of electrochemical, chemical and electric tensions of galvanic cells and 
electrodes. It has been the opinion of most of the members of the Commission, as 
well as that of many other electrochemists, that the corresponding language and 
theoretical treatment constitute considerable improvements over the previous state 
of the subject and particularly over its current presentation in most of the textbooks. 
There does not seem, moreover, to be any serious obstacle towards the adoption of 
this language of tensions in French (tension), German (Spannung), talian (fensione), 
etc. As far as English is concerned, however, there have been objections and re- 


sistances, even on the part of members of the Commission. On the other hand, 


explicit approval has come to us from several English-speaking electrochemists. 
Nevertheless, at the August 1959 meeting of the LUPAC in Munich, the Sub-Com- 
mission on “Electrochemical Symbols and Terminology” (identical with CITCE 
Commission No. 2) of the [UPAC Commission on Electrochemistry made this latter 
Commission decide that, for the time being and in order to avoid difficulties which 
might hamper and delay general adoption, the CITCE report would be submitted 
to the IUPAC for pre-publication in French only. 


* Based upon a communication and its discussion before CITCE Commission No. 2 on “‘Electro- 


chemical Nomenclature and Definitions’’ at the 11th meeting, Vienna, September 1959. 
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[he present author and his colleagues in the Commission R. Defay, N. Ibl, 
E. Lange, G. Milazzo and G. Valensi, have consistently found themselves in complete 
agreement on this matter. They are moreover convinced that, after sufficient study 
has been possible, the advantages of their presentation will be more generally recog- 
nized. In this article we present, in the CITCE language and from the CITCE point 
of view, the essentials of the theory of galvanic cells and electrodes in a manner which 
we wish to submit as suitable for a textbook treatment. Although our presentation 
closely follows the CITCE report and an article by Lange and Van Rysselberghe,” 
it differs from these in the fact that the analysis starts at the chemically identical 
terminals of the cell and “digs” gradually towards the inside of the cell and towards 
the single electrodes. In the report and article the analysis starts with the single 
electrodes and “builds up” towards the whole galvanic cell. For convenience and 
without loss of generality we shall consider the following galvanic cell, which has the 


advantage of preparing the ground for the discussion of relative electrode tensions, 


Cu/Zn/Zn**//H*/H,, Pt/Cu, 
2 2'3' 3 4 B 


\ and B are the copper leads connecting the cell with the outside circuit or 
measuring instrument, | is a pure metallic zinc phase, 2 is the layer of solution 
inc salt in contact with the zine electrode, 2’ is the layer of that solution in 

with the liquid junction between the solutions 2-2’ and 3’-3, 3’ is the layer 
solution in contact with this liquid junction, 3 is the layer of that solution 


with the platinized platinum electrode 4 on which hydrogen gas is adsorbed 


nsion of the cell, whether current is passing or not, is the Galvani 
al to the difference of inner electric potential between the terminals A and B 


(1) 


Introducing the chemical and electrochemical potentials of the electron in A and B 
we Can write 


| 
iu 


since A and B are chemically identical. The difference 


Ccheinile al a nity of the process” 


e (A) — e-(B) (3) 


and F is the charge transported by this process. The ratio of electrochemical 
affinity to charge transported is the electrochemical tension of the process. Equation 
(2) shows that the electric tension of the cell is equal to the electrochemical tension 
of the passage of electrons from A to B through an outside circuit. On the other hand, 
if we consider the closed sequence of phases A, | 

the electric tension of the cell as equal to minus the electrochemical tension of the 
passage of electrons from B to A through the outside circuit. For a given sequence 
of phases the electrochemical tension is invariant with respect to a reversal in the 
writing of the chemical equation describing the process. The sequence being B to A 





Electrochemical, electric and chemical tensions of cells and electrodes 


we have 


for e-(B) — eA), electrochemical affinity: f@,-° — , 
charge transported from B to A: 
electrochemical tension: (ji,-” 

for e-(A) — e~(B), electrochemical affinity: 7, — , 
charge transported from B to A: 
electrochemical tension: (j, 

At the intermetallic contacts between A and | and between B and 4 we always 
have, whether current is passing or not, electrochemical equilibrium for the transfer 
of electrons. Intermetallic contacts are always regarded as unpolarizable. We thus 
have the equilibrium conditions 

_-_ £ and 
and it follows that the electric tension of the cell can be written as 
U (i, A, F) 
and regarded as equal to the electrochemical tension of the passage of electrons from 
1 to 4 through A, the outside circuit and B. It can also be written as 
U il i, |(—F) (6) 


and regarded as equal to minus the electrochemical tension of the passage of electrons 
from 4 to | through B, the outside circuit and A. 

In phases | and 4, again whether current is passing or not, we have the dissociation 
equilibria 


Zn(1) = Zn?*(1) + 2e-(1) and H,(4) = 2H*(4) + 2e(4) (7) 


and the equilibrium conditions 


a 


Han! = fign? 2 fi, and by.4 


5 ~ 
Uy 


The electric tension of the cell can then be written as 


l [(fizy2+' Lzn') (2fi_+* Un.*)) ( 2F). (9) 


From this point on we have to distinguish between the case of passage of current 
and that of absence of current. In the latter case we have the electrochemical equilibria 


Zn**(1) = Zn**(2) and H*(4) = H*(3) (10) 
and the equilibrium conditions 
fizn?+" fign2+ and figs! = fy 
The electric tension of the cell at zero current can thus be written 
Uy = ((fan2” — Man") — (2fiqs3 — Mye*)]/(+2F). (11’) 


Decomposing the electrochemical potentials into their chemical and electric terms 
we obtain 


Uy = ((ugn2+” — Man’) — (2uy:3 - My,*)] (+2F) P, (12) 
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In the absence of current the electric potentials of phases 2 and 3 are uniform and 


their difference is equal to the electric tension of the liquid junction at zero current, 


(g* yp” Estimating or neglecting this quantity we shall write 


( [((Uzn2+” — Man?) — (24y43 — wy.*))/(4+-2F). (13) 


If the charge ~-2F would be transported through the cell from | to 4 (infinitely slowly 


to make the current equal to zero) the following reaction would occur, 
Zn(1) + 2H*(3) — Zn**(2) + H,(4), (14) 
whose chemical affinity is given by 


/ 


{ lzn) 2+ he fy *. (15) 


The ratio of this chemical affinity A to the charge transported 2F is the chemical 


> cell. It is invariant with respect to a reversal of reaction (14) since the 
yrted through the cell from 1 to 4 would then be —2F. We thus have 


{/2} y (16) 


0. (17) 


that, at equilibrium and proper allowance having been made for the liquid 
junction, the sum of the electric and chemical tensions of the cell is equal to zero. 
[he chemical tension — is what has currently been designated as the electromotive 
In the case of passage of current the equilibrium conditions (11) do not hold any 


If a positive current passes from left to right in the cell we have 


{ 0 (electrochemical affinity of the anodic process), 
(18) 


0) (electrochemical affinity of the cathodic process), 
2F ya (Ha = anodic overvoltage or overtension), 


Fije (ye cathodic overvoltage or overtension). 


i 


8) and (19) we then deduce 


(ii, Uzy') (2fiy+° My 4) /(+2F) Na Nes 20) 
subscript / indicating that a positive current is passing through the cell from 
left to right. Decomposing the electrochemical potentials into their chemical and 


electric terms we obtain 


[(u, zn‘) (2uy43 — Myy.4)]/(+2F) » (21) 


3 R22'] R®’3] 


t 
in which R*’ and R*® are the ohmic resistances of the liquid phases 22’ and 3’3. 
[he electric tension of the liquid junction will now include a possibly important 
ohmic drop term which added to the other two gives us a total RJ in which R is the 
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total internal resistance of the cell. Estimating or neglecting the remaining portion of 
(y”’ 3 we shall write 
= “ 

U, } ' : 23) 
in which E is the same chemical tension or electromotive force as that appearing in 
(16) and (17). Let us note that the cathodic overtension 7 is actually negative, the 
right-hand side of (23) being thus a sum of three positive terms. In the case of our 
example E is positive, U,’ and U,,’ are negative and we can write (23) in the form 

E l I RI Na Nel. (24) 
When the current / passes through the cell from right to left we have in place of (23) 

U, E (25) 
and in place of (24) 

U, : (26) 


Going back to the case of zero current and taking as electrode 3/4 of our galvanic 


cell a standard hydrogen electrode (a 1 in solution 3, py l atm.) we have. 
, c H H, 


as relative electric tension of the 1/2 electrode 


U, E = [(uz,2+- — Man") — Quy My) \/(+-2F). 


0 
It is customary to take, at all temperatures, 


Quy (28) 
with, in addition, at 25°C 
(29) 

We then have 

U, = (uz, Mzn)/(+2F). (30) 
The expression on the right-hand side is the chemical reduction tension (of Zn** by Hg 
to give Zn and H*, H, and H* being in their standard states) or the reduction affinity 
per unit charge 


(+2F). (31) 


This is an equilibrium condition. For azne | and at 25°C we have E,.., 0-76 V 
and there is equilibrium when U, is also equal to —0-76 V. If, in place of (30), we 
write 

Uy + (uzn! — Mzn2+")/(+2F) = 0. (32) 


The expression on the left-hand side is the sum of the relative electric tension and of 
the chemical oxidation tension (of Zn by H~ to give Zn** and Hz, H* and H, being in 
their standard states) which can also be regarded as the oxidation affinity per unit 
charge: 


Uy (+2F) = 0. (33) 


X1d 

This is an alternative form of the equilibrium condition (31). For azne l and at 

25°C we have Ex ia 0-76 V and there is equilibrium when U, is equal to —0-76 V. 
Relative electric tensions of electrodes should not be confused with the absolute 

Galvani tensions of these electrodes. These are, in the cell considered above, 

(Mgn2+ + 2H, Mzn')/(+-2F), 


(Qun.* 2; . Mry,*)/( 2F). 
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Such absolute tensions are not accessible to measurement, but their combination 
with the intermetallic electric potential differences at the A/l and 4/B contacts is 
measurable as the electric tension g* — g® of the cell. We have 
(36) 
(37) 
and we see that the w,- terms cancel out in the expression for g* — g®. 
We should like, at this place, to suggest that tabulations of the so-called electro- 
motive series or of the electrode potentials be given with three columns of values 
and titles as follows (a few examples and approximate values being given as illustra- 


tions) 


RELATIVE ELECTRIC AND CHEMICAL TENSIONS 


(Standard Values 


Electric 


Electrodes tensions at 


25°C) 


Reduction 
tensions 


or affinities 


Oxidation 
tensions 


or affinities 


(or couples) 


equilibrium 


unit of unit of 


(V) charge charge 


(V) 


Pt/Fe**, Fe 
Cu/Cu* 

Ag/AgCl (sat.), Cl 
Pt, H./H 

Ni/Ni 

Zn/Zn 


Each relative electric tension has only one possible sign which corresponds to 
what has been commonly and loosely referred to as the “European” convention. 
[his is in agreement with the I[UPAC-Stockholm recommendation of 1953.4 The 
chemical tensions are of one sign or of the opposite one according to whether they 
apply to the reduction or to the oxidation of the corresponding couple. Anyone 
preferring to use oxidation tensions rather than reduction tensions can be said to 
follow what has been commonly and loosely referred to as the ““American”’ convention. 
Regardless of what other meanings may at times have been attached to the “Euro- 
pean” and “American” designations the discussion and Table given above should be 
of help in clarifying the situation. Let us note also that, if the words oxidation and 
reduction are used together in such current expressions as oxidation—reduction or 
redox potentials, these potentials must be regarded as electric tensions and not as 
chemical tensions, since, in the neighbourhood of equilibrium, the oxidation and the 
reduction will occur at electric tensions differing only slightly from the one-signed 


equilibrium electric tension, the oxidation at a somewhat higher and the reduction at 


a somewhat lower electric tension than this equilibrium one. On the contrary, the 
chemical tensions have two possible signs and it is then necessary to specify which 
direction of reaction is being envisaged. In the case of definitely irreversible electrode 
processes a certain minimum electric tension is required to make an oxidation occur 
at an observable velocity or current; similarly, an electric tension below a certain 
maximum is required to make a reduction occur at an observable velocity or current. 
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These two limits are situated respectively above and below the equilibrium electric 
tension and may be called oxidation electric tension and reduction electric tension, both 
of them having the so-called “European” signs. In case of perfect reversibility there is 
a single equilibrium oxidation-reduction electric tension. No confusion will arise in 
this language of tensions if the adjectives electric and chemical, and also electro- 
chemical, are never left out. Moreover, the identity of chemical tensions with the 


corresponding affinities per unit of charge can usefully be made use of whenever 


clarity may demand it. 
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MIXTURE POTENTIALS: THE SYSTEMS FERRICYANIDE- 
FERROCYANIDE AND IODINE-IODIDE AT 
PLATINUM ELECTRODES* 


M. Sprro,t R. R. M. JOHNSTON, and E. S. WAGNER 
Chemistry Department, University of Melbourne, Australia 
Abstract—Mixture potentials were measured at platinum electrodes using the two redox couples 
rocyanide and iodine-iodide in water at 25°C. The results are independent of the 
id of the size and treatment of the electrodes. The potentials developed on mixing 
y explained if the redox couples reach equilibrium rapidly at the platinum surface 
sulk of the solution. Other evidence supports this conclusion. The use of e.m.f. 


ng heterogeneous catalysis in solution is discussed briefly 


Résumé 1 a mes les potentiels de melange d’electrodes de platine mises en présence de deux 


le ferricyanure-ferrocyanure et Piode-iodure. Les résultats sont indépendants 
les dimensions aussi bien que du traitement des électrodes. Les potentiels 
yeuvent etre expliqués quantitativement si les couples rédox atteignent l’équi- 


tion et ¢ 


surface des platine mais pas au sein de la solution. D’autres arguments s’accor- 
onclusion. L’emploi de mesures de forces électromotrices pour la détection de la 


ne en solution est discuté buévement 


Zusammenfassung—Es wurden die Spannungen von mehrfachen Platin-Elektroden bei 25°C in 
Wasser unter Verwendung der Systeme Ferricyanid-Ferrocyanid und Jodid—Jod gemessen. Die 

1 unabhangig von der Riihrgeschwindigkeit, sowie von der Grésse und der Vorbe- 
ktroden. Die Spannungen, die sich beim Vermischen ergeben, kOnnen quantitativ 
falls sich die Redoxsysteme an der Pt-Oberflache, aber nicht im Inneren der Lésung 


wicht setzen. Weitere Ergebnisse stiitzen diese Schlussfolgerung. Die Beniitzung 


EMK-Messungen zur Verfolgung von heterogenen Katalysereaktionen in Lésung wird kurz 


INTRODUCTION 
“mixture” or “mixed” potential is the name given to the potential developed by 
electrode which is subject to the influence of two or more redox couples that are 
in chemical equilibrium with each other. It is still an open question as to how 
lixture potentials depend upon the concentrations and properties of the redox 
species involved, for only a few careful studies of the phenomenon have appeared. 
[In addition a certain amount of mixture potential data can be found in papers devoted 
primarily to other objectives, and some work has been done on the potentials of 
metals immersed in attacking media such as solutions of acids or various oxidizing 
agents. In the majority of cases, however, it is impossible to interpret the results with 
any certainty, for the concentrations of electroactive species at the metal surfaces are 
generally unknown and it is difficult to estimate degrees of ion association and activity 
coefficients in solutions of mixed electrolytes at variable ionic strengths. It was our 
aim to study a relatively simple system more systematically. 
[he ferricyanide(Feic) ferrocyanide(Feoc) and iodine-iodide couples with 
platinum electrodes were chosen because: 
(a) Both redox couples separately show reversible behaviour at a platinum 
surface.! 
* Manuscript received 15 December 1959. 
Now at Department of Chemistry, Imperial College, London. 
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(b) The rate of the reaction 
2Fe(CN),° 3] > 2Fe(CN),* I. 


is small.” So is the equilibrium constant,* and consequently only high initial 
values of the reactants and low initial values of the products were employed. 
(c) All the species involved are fairly stable in water at 25°C. 
The following measures were taken to simplify the interpretation of the results: 
(i) potentials were extrapolated back to the time of mixing, 
(ii) the concentrations of all electroactive species were varied one at a time, 


(iii) the formal ionic strength was always adjusted to 2-00 by the addition of KNOg. 


EXPERIMENTAL 
Materials 
All chemicals were of Analar quality. he solvent was distilled water of specific 
conductivity 1-8 10-*° Q-' cm; further purification was superfluous because the 
ionic strength was always high (2:00). Oxygen-free nitrogen was bubbled through all 


solutions to remove oxygen. 


Qualitative experiments 

The catalytic influence of platinum on the Feic—I- reaction was tested by observing 
the metal when it was dipped into a test-tube containing 

(1) A solution of Feic and I~ only. 

(2) A solution of Feic, I~, excess thiosulphate, and starch.* 
A dark aura or cloud near the metal surface indicated catalysis. Test (2) was more 


sensitive than test (1). 


Kinetic experiments 
The rate of the Feic-I- reaction was determined by adding starch and titrating 


with thiosulphate.? 


E.m.f. measurements 
The solutions were put into a Pyrex beaker fitted with a Perspex cover with holes 


for the insertion of the electrodes, glass stirrer and nitrogen. Light was excluded as 


far as possible, and the temperature was 25-0 0:03°C. The 2N KCl calomel 


reference electrode had a thin coarse sintered-glass disk at the end dipping into the 
solution. Its potential was regularly checked against a Pt/quinhydrone, 0-1 N HCl 
half-cell. E.m.f. was measured with a Pye Universal Precision potentiometer, a Pye 
Scalamp galvanometer and an Eppley unsaturated standard cell. 


Mixture potential experiments 

The KNOg, Feic and Feoc solutions were placed in the beaker, the platinum and 
calomel electrodes and the stirrer were inserted, and the solution was flushed with 
nitrogen while it attained thermal equilibrium. The previously warmed iodine—-iodide 
solution was then added under stirring, and the e.m.f. readings were begun within 
| min. The potentials always increased somewhat with time (Fig. 1) and were extra- 
polated back to the moment of mixing. From 2 up to 8 independent runs were done 
with each set of concentrations, and the over-all reproducibility was -+-1 mV. 
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RESULTS 
Qualitative experiments 
Visual tests showed that the Feic-I~ reaction proceeded more rapidly on the 
surface of platinum than in the main solution, in confirmation of Just’s earlier ob- 


servations.* 


Kinetic experiments 


he presence of the Pt electrode in the Feic-I~ reaction mixture had no significant 
| 1 


effect on the over-all rate which agreed within experimental error with that in the 


literature.” So did the equilibrium concentration of iodine—the value found for run 





1. Variation of mixture potential with time in run 4, Table 1. 


4 in Table | was 6:0 « 10°° M as against 6:2 x 10°° M calculated from La Mer and 


Friedman’s equilibrium constant? for the same ionic strength. 


j 
e Feic—Feoc couple 
i 


Che potentials of the individual redox couples were measured to test the constancy 
of activity coefficients in solutions of high (2-0) but constant ionic strength which 
contained only one ion (K*) of charge opposite to those of the electroactive species. 
The Nernst equation, with concentrations instead of activities, was valid over the 
range 10-® M to 0:1 M, and only at 0:2 M Feic was the potential lower than expected, 


by 2-6 m\ Appropriate corrections were made for the small (<0-1 per cent) and 


slowly increasing? amount of Feoc impurity in the Feic stock solutions. 


Potentials of the I, —I~ couple 

[he Nernst equation, with concentrations, held up to at least 0-2 M iodide but 
was no longer followed at iodine concentrations below 10-4 M. A similar result has 
been reported® for the bromine bromide system. 


Mixture pote itials 
[hese were found to be virtually independent of 
(i) the speed of stirring, 
(ii) the area of the platinum surface, 
(iii) the treatment of the electrodes. 
Most electrodes were oxidized’ by cleaning them in warm concentrated nitric acid 
and a few were heated in a flame and then plunged into cold ethanol to reduce surface 


oxides. 
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The results are listed in Table 1, and, as the last column shows, are well represented 
by the empirical equation 


Enix(mV) = 264 19 log [Feic] | log [Feoc] + 2 log [I,~] — 59 log [I>], (1) 


mix 
in which the brackets denote the initial molarities. 


INTERPRETATION OF RESULTS 
Two main theories regarding mixture potentials exist in the literature: 
(1) The mixture potential is determined by one of the two redox couples alone. 


TABLE 1. DEPENDENCE OF MIXTURE POTENTIALS ON MOLARITIES OF 
ELECTROACTIVE SPECIES 





cic \'[Feoc D# 
[Feic] 10*[Feoc] 10*{I,7] I") (mV) 


0-201 261 
0:201 2 269 
0-201 ] 274 
0-201 28 280 
0-201 280 
0-201 8 280 
0-201 28 281 
0-201 280 
0-201 2 282 
0-201 28 283 
0-051 317 315 
0-101 298 
0-201 280 
0-501 y a 257 


0-02 
0-05 
0:1 
0:2 
0:2 
0:2 
0-2 
0-2 
0-2 


Nw nwa 
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* Of the cell 
| From equation (1). 


This is probably true whenever one of the couples is relatively irreversible. In the 


present case both are reversible, and the theory would predict either 


Evnix({MV) = 59 log [Feic] — 59 log [Feoc] + constant (2) 


“mix 


Enix(MV) = 30 log [I,;~] — 89 log [I~] + constant. (3) 


“mix 
Neither equation agrees with equation (1). 

(2) According to the “additivity” theory,°® addition of the current/voltage curves 
of the individual redox couples gives the current/voltage curve of the mixed system 
provided there is no interaction between the couples. Then 
Enix(mV) = 30 log [Feic] — 30 log [Feoc] +- 15 log [I,;~] —45 log [I~] + constant, (4) 
which does not correspond to equation (1). 

The failure of these theories, as well as the qualitative experiments mentioned 
above, suggest that there is strong interaction between the electroactive species at the 
electrode. It could well be strong enough for a state of virtual equilibrium to be 
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reached on the platinum surface, and indeed this conclusion can be drawn from the 
fact that the initial and equilibrium potentials never differed by more than 5 mV 


(cf. Fig. 1). It remains to be shown why equilibrium at the electrode leads to the 


logarithmic relationship (1). The equilibrium may be written 


2Feic : -  2Feoc 


where a, b, p, and gq are the initial molarities of Feic, I~, Feoc, and I,~ respectively. 
Hence 

10-3 K = (p + 2x)*(q + x)/(a — 2x)*(b — 3x)°, (5) 
where the value for the concentration equilibrium constant K has been interpolated 
from La Mer and Friedman’s data® and has been confirmed by us. Moreover 


E\,ix(mV) = E* +- (59/2) log [(¢ v)/(b — 3x] 
E" 59 log [(a 2x) (p 2x)], (6) 


where E’ and E” are standard electrode potentials together with activity coefficient 
terms which are taken as constant for all the present solutions of constant ionic 
strength. In every solution used 
P; q. 

Thus 

K =~ 4x°/a*b°. 

E” = 59 log [a/2x] ~ 59 log [a’/3/hb(2K)"], 
0E,,,./0 log [Feic] = 0E,,,./0 log a ~ 59/3 ~ 20 mV, 
0E,,;./0 log [I-] = @E,,;,/0 log b ~ —59 mV. 
rmine the effect of changing p and q, we can put 


K =~ (p 2x)"(q x)/a*b?, (5b) 


E E" =~ 59 log [a/(p + 2x)]. (6b) 


x 


rhe result of calculating values of x from equation (5b) for the various p, g, a, and 


b values used, and inserting them into (6b), is 


I 


BE ,./0 log [Feoc] = 0Ey;./0 log p 0-3 to —I-1 mV, 
0E,,,;./0 log [l;~] = OE,,;,/0 log g = 0-4 to 4-8 mV, 


over the concentration range employed. 

[he empirical logarithmic relation (1) is therefore fairly well explained by the 
“surface equilibrium”’ theory, which should apply exactly only to the e.m.f.’s observed 
after the entire solution has come to equilibrium rather than to the initial values 
(see later). In more detail, the coefficients of the log [Feic] terms are very similar, in 
fact surprisingly so, for an increase in [Feic] also alters the activity coefficients a little 
(see results) and affects the potential of the liquid junction between the mixture 
and the 2N KCI solution. A quantitative assessment of the latter is impossible 
because of our ignorance about the detailed structure of the junction. A variation 
in [I~], on the other hand, does not influence either activity coefficients or the boundary 
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potential to nearly the same extent. The coefficients of the log [Feoc] terms appear 
to differ, but in reality the theory and equation (1) represent the data equally well. 
On the other hand, equation (1) describes the effect of the small [I,~] variation much 
better than does the detailed theory even though the average theoretical coefficient 
of the log [I,~] term is close to the empirical value. 

We are as yet unable to do more than guess at the reason for the slow increase of 
ca. 1-5 mV in the potential before equilibrium is reached in the solution as a whole 
(Fig. 1). The liquid junction potential between the solution in equilibrium at the 
platinum surface and the main solution is almost certainly less than 1 mV, and it 
seems rather doubtful to postulate a slow rather than a fast build-up of potential 
at the boundary with the 2 N KCI solution. The key to the mystery may lie in a 
slight unbalance in the equilibrium conditions at the electrode surface brought about 
by diffusion with the bulk solution. 


DISCUSSION 

Previous workers have shown that when two redox couples are present at an 
electrode the potential is determined either by one couple alone or else by both 
couples acting independently. The system investigated in this research belongs to 
a new category in which the couples interact strongly at the electrode surface and 
the potential is essentially that of the equilibrium mixture. It would not be surprising 
if intermediate behaviour were discovered in the future, and it is clear that we still 
have much to learn before the category into which a particular system falls can be 
predicted. 

A corollary of the present work is that heterogeneous catalysis can be conveniently 
investigated by an e.m.f. method. It is likely that many metals catalyse electron- 
transfer reactions in solution, and measurements of potential could be employed even 
if only one redox couple is reversible at the metal concerned. If neither couple is 
reversible it might be possible to add a small quantity of a potential mediator which 
is catalytically inactive. Certain reactions involving gas evolution, such as the 


decomposition of formic acid on platinum,” have already been studied by e.m.f. 


measurements. 
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REFERENCE ELECTRODE FOR ELECTROCHEMICAL 
STUDIES IN FUSED ALKALI CHLORIDES 
AT HIGH TEMPERATURES* 
R. LITTLEWOOD 


Tube Investments Research Laboratories, Hinxton Hall, 
Saffron Walden, England 


Abstract—A reference electrode based on the silver = silver-chloride reaction has been developed 


for use in fused halide systems. The electrode 


(i) Is reproducible to within better than +10 mV. 

(ii) Remains constant in e.m.f. over long periods in fused alkali chlorides at 700°C and is 
unaffected by freezing and remelting of the electrolyte. 

(iii) Does not contaminate the external melt, since the electrolyte junction is a glass sheath 
1 mm thick 

(iv) Is robust and will even survive solidification of the melt. 

Deviation from the Nernst equation has been found and is due to a junction potential across 
the glass sheath, for which quantitative corrections can be calculated. The transport number of the 
silver ion through Supremax glass in contact with solutions about 0-02 to 0-5 mole fraction of AgCl 
n an equimolar NaCl-KCI mixture is negligibly small at 700°C. A reference electrode with an 
electrolyte concentration of 0-271 AgCl mole fraction in an equimolar NaCl-KClI mixture has a 
potential of —939 mV with respect to the standard chlorine electrode at 700°C. 

Résumé—Une électrode de référence basée sur la réaction argent chlorure d’argent a été développée 
en vue de son emploi dans les systemes d’halogénures fondus. Cette électrode 
(i) Est reproductible 4 moins de + 10 mV pres. 
ie force électromotrice constante pendant de longues périodes dans les chlorures alcalines 
is 4 700°C et n’est pas affectée par la congélation et la fusion consécutive de l’électrolyte. 

(iii) Ne contamine pas le bain extérieur puisque la jonction entre électrolytes est une gaine de verre 

d’un mm. d’épaisseur 

(iv) Est robuste et survit méme a la solidification du bain. 

Des écarts avec "equation de Nernst ont été trouves et sont dus au potentiel de jonction a travers 
la gaine de verre, pour lequel des corrections quantitatives peuvent étre calculées. Le nombre de 
transport de lion argent dans le verre Supremax en contact avec des solutions de titre molaire entre 
0,02 et 0,5 en AgCl dans un mélange équimolaire de NaCl et KCl est petit et négligeable a 700°C. Une 
électrode de référence avec une concentration en électrolyte correspondant a un titre molaire de 
0,271 en AgCl dans un mélange équimolaire de NaCl et KCl a un potentiel de —939 mV par rapport 


a l’électrode standard a chlore a 700°C. 


Zusammenfassung—Es wurde eine Bezugselektrode, welche auf der Reaktion Silber-Silberchlorid 
beruht, fiir Verwendung in geschmolzenen Chloriden entwickelt. Diese Elektrode ist reproduzierbar 
innerhalb weniger als +10mV. Ihre EMK bleibt iiber lange Zeitspannen in geschmolzenen Alkali- 
chloriden bei 700°C konstant. Die Elektrode verunreinigt nicht die Schmelze, da die Verbindung 
durch ein | mm dickes Glasstiick hergestellt wird. Sie ist sehr robust und kann sogar ein Einfrieren 
der Schmelze iiberstehen 

Abweichungen von der Nernst’schen Gleichung sind beobachtet worden. Sie sind durch die im 
Verbindungsglas auftretenden Spannungen verursacht. Die Abweichungen kénnen berechnet und 
somit beriicksichtigt werden. Eine Bezugselektrode enthaltend 27 Molprozent AgCl in einem 
aequimolaren NaCl-KCl-Gemisch hat bei 700°C eine Spannung von —939 mV, bezogen auf die 
Chlor-Standard-Elektrode 


* Manuscript received 22 January 1960. 
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l. INTRODUCTION 

A REFERENCE electrode is an essential prerequisite for an electrochemical investigation 
of any metal/metal ion reaction, since it is not possible to measure directly the elec- 
trical properties of such a system in isolation. Any cell which can be set up must 
consist essentially of two half-cells, and if measurements of the electrical properties 
of the cell are to be of any value in deducing behaviour at one of the electrodes, the 
potential difference at the other electrode must either be known under all the experi- 
mental conditions or, preferably, be known and invariant. 

Several ty pes of reference electrode are available for use in aqucous systems al 
ordinary temperatures, but selection and establishment of the reliability of a reference 
electrode for use in fused salts at high temperatures is a major problem. 


1.1. Requirements for a reference electrode for electrochemical studies in fused alkali 
chlorides 

A reference electrode for this work needs to be: 

(i) Reproducible, so that experiments carried out with standard electrodes 
prepared at different times can be compared directly. 
Constant in e.m.f. over long periods and with large changes in the composition 
of the external fused chloride environment. 
[he junction with the melt must be such that contamination of the melt is 
reduced to a minimum while at the same time junction potentials are either 
stable and well-defined, or completely eliminated. 
Robust, so that the likelihood of accidental contamination of the system 
under study is reduced to a minimum. 

(v) Compatible with the melt at the temperatures required. 

Items (i) and (ii) can be covered by basing the electrode on a metal/metal-ion 
reaction which is reversible in the particular solvent at the temperature required and 
ensuring that no external contamination by oxidants or reductants occurs. 

Items (iii) and (iv) are particularly important in any system which is sensitive to 


traces of foreign ions. 


1.2. Previous work on reference electrodes for use in fused salts 

Several types of reference electrode have been used in molten salt systems over 
the last few years.'~® 

Senderoff and Brenner’ have already pointed out the advantages of using the 
reaction Ag/Ag* as a basis for a reference electrode in fused chlorides at 600°C-900°C, 
but the electrode which they developed, Ag/molten AgCl/asbestos plug, had the 


disadvantage that contamination of the external melt with silver chloride could easily 


occur. Flengas and Ingraham?® used a similar electrode with a solution of silver 
chloride in an equimolar mixture of sodium and potassium chlorides as the electrolyte, 
and diffusion was hindered by making the liquid junction through an asbestos strand 
about 1-5 cm long sealed into a silica tube. The electrodes were found to be stable for 
long periods at 700°C and the Nernst equation was obeyed over the range 1-1 x 10°% 
to 6°35 10-2 mole fraction of silver chloride. Stern’, however, found that the 
electrode Ag/AgCl in KCl at 800°C and 890° became irreversible below about 5 
10-2 AgCl mole fraction and the potentials were unsteady and irreproducible. The 
system behaved reversibly at higher mole fractions up to pure AgCl. 
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Several workers** have used half-cells of the type: Na, amalgamated with Hg or 
other metals/Na glass/Na melt, which depend on the electrical conducting properties 
of the glass at high temperatures. The glass has a very small but definite permeability 
to sodium ions and thus acts as an ionic conductor. Bockris eft a/.® introduced a 
modification of this electrode in which the sodium amalgam was replaced by the 
electrode Ag/AgCl (in LiCI-KCI eutectic), a thin glass diaphragm being used, thick 
enough only to prevent diffusion of the silver ions, which have a lower permeability 
in the glass than the ions of the solvent. The diaphragm had a resistance of only a 
few thousand Q at 350—550°C, but due to its delicate nature, was unsuitable for use 
at higher temperatures and fractured on solidification of the melt. The electrode was 
found to obey the Nernst equation from about 7 10-* to 5 10-* AgCl mole 
fraction (the upper limit being the solubility of AgCl in the eutectic at about 500°C), 
when corrections were applied for the membrane potential calculated on the assump- 


tion that the glass was impermeable to the silver ion. 


it is apparent that the electrode Ag/AgCl would be a good 
ice electrode, but the over-all importance of the contamination 
requirement means that an electrode relying on a porous junction is unsuitable. 


A more robust version of the electrode used by Bockris et a/. seemed to be the most 


promising type for development for use in electrochemical studies. 


2. EXPERIMENTAL 
Considerable trouble arose at first due to a.c. voltages induced in the experimental 
electrodes from furnace heating elements. Rectification appeared to be taking place 
at the electrodes and the resulting d.c. potentials completely vitiated attempts to 
measure electrochemical potentials. These effects were eliminated by winding the 
furnace non-inductively and interposing an earthed nickel screen between the furnace 
the electrode system. Oscilloscope measurements showed that a.c. 


k-uy ith this system was less than | mV (peak-to-peak), which was considered 


satisfactory, and all leads in the high impedance circuits were screened. 


Jena Supremax glass,*° which has a softening point high enough for use at 
700-750°C continuously (or at 800°C for short periods), has a low enough resistance 
at these temperatures to be used as the junction in a reference electrode, especially if 
potential measurements are made with a high impedance instrument. The electrode 
sheaths consisted simply of a Supremax glass tube 5mm diameter, wall thickness 
| mm, sealed at one end, no attempt being made to reduce the wall thickness below 
| mm at any point. 

Electrolysis were made up by melting together in air Specpure silver chloride and 
the AnalaR solvent (either KCI or an equimolar mixture of NaCl and KCl) previously 
dried in a vacuum oven at 150°C for 18h. The melt was then poured into a cold 
shallow silica dish, where it solidified immediately, before segregation of the com- 
ponents could take place. The solid was broken up in a pestle and mortar and stored 
in an efficient desiccator in dark bottles. 

It was found advisable to remove all traces of water vapour or organic matter 
from the glass tubes for the electrodes before introducing the solid electrolyte, as 
otherwise formation of a black compound, presumably silver, sometimes took place 
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on fusion of the melt. Accordingly, the tubes were heated in a muffle furnace at 
560°C for several hours before use. 

Electrolyte was added and fused in the tube to give a melt depth of about 2-5 cm. 
The electrode wire (bright, drawn, silver wire, purity better than 99-9 per cent) was 
then inserted and the melt was allowed to solidify. 

A more complicated procedure was used for preparation of the melt in the outer 
tube, which was usually silica. This was evacuated continuously while the temperature 
was slowly raised to 700°C over about 3 h. Cylinder argon, dried by passing over a 
bed of Union Carbide Molecular Sieve, type 4A, was admitted to blanket the molten 
salt while the electrode assembly was lowered into the melt, and the whole system 
at 650°-700°C was then evacuated to remove the last traces of air and water vapour. 
Argon was again admitted and a slow bleed maintained over the melt surface through- 
out the rest of the experiment. 

The melt temperature was measured by a Pt/Pt-13 per cent Rh thermocouple 
enclosed in a silica sheath. An electronic temperature controller, sensing a chromel 
alumel thermocouple inside a silica tube in the furnace, controlled current to the 
furnace winding via a Variac transformer. Fine temperature control was obtained 
during e.m.f. measurements by use of the Variac only, and melt temperatures could 
easily be held constant within +3°C for several hours in this way. 

Potentials were measured by an electrometer, continuously monitored by a 
multipoint recorder. Values of e.m.f. quoted in the paper were taken after the 
temperature of the melt had been constant for at least 30 min when the e.m.f.’s had 


remained sensibly constant for at least 20 min. 


3. RESULTS 

3.1. Conformity with the Nernst equation 

Potassium chloride (m.p. 780°C) was used as solvent in the early work, but the 
high temperature complicated the experiments and attention was transferred to the 
use of an equimolar mixture of sodium and potassium chlorides (m.p. 660°C). The 
preliminary experiments did however show that a silver wire dipping into a melt 
containing a high concentration of silver chloride underwent mass transfer at 800°C, 
resulting in a tapering of the end of the wire and deposition of crystals of silver above 
the taper. In a melt containing 10 per cent by weight of AgCl in KCl, this effect led to 
almost complete penetration of the wire after 30 h at 800°C, but the effect was much 
less marked in more dilute solutions. However, it was found that if contact with the 
silver wire in the electrodes was made by means of a platinum wire spot-welded to 
it, and care was taken to ensure that the silver was completely immersed in the melt, 
the effect was entirely eliminated. 

Experiments were carried out by immersing a number of prototype reference 
electrodes in a solution of 6-9 10-* AgCl mole fraction in equimolar NaCl-KCl, 
and monitoring the potentials against a silver wire spot-welded to a platinum connect- 


ing wire completely immersed in the melt. Electrodes with 5 10-* AgCl mole 
fraction in equimolar NaCI-KCl were found to be irreproducible, with potentials 
only within 100 to 200 mV of each other. There was no improvement when the 
electrolytes were prepared more carefully in the way described for the melt in the 
outer tube, or when electrodes with a quartz wool porous plug were used, similar to 


those described by Flengas and Ingraham’. 
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When electrolytes of 6-9 x 10-* AgCl mole fraction or higher were used, repro- 
ducibility was much better, but the e.m.f.’s were sensitive to contamination by air 
and water vapour, as found with the electrode used by Bockris et al®. However, 
provided that air and moisture were excluded by use of the purging procedure de- 


scribed above, e.m.f.’s were highly reproducible. 





Electromotive force of the cell Ag/AgCl(x,) in NaCl-KCl/Supremax- 
glass/AgCl(x,) in NaCI-KCl/Ag at 700°C. x, = 0-271. 


[he performance of the reference electrode was investigated by measuring the 
e.m.f.’s of cells of the type 


Ag/AgCl(x,) in NaCl-KCl/Supremax glass/AgClI(x,) in NaCl-KCl/Ag 


at 700°C, where x, and x, are mole fractions of the silver chloride. According to the 


Nernst equation, 


2-30: 


log (X3/X}), (1) 


_ RT 


a plot of e.m.f. against log (x,/x,) should be a straight line of slope 192 mV at 700°C. 
Fig. l(a) shows the results of a series of experiments using a reference solution of 
0-271 AgCl mole fraction. Four electrodes prepared with this solution had e.m.f.’s 
within --8 mV as indicated by the vertical line at log x,/x, = 0. The experimental 
points fall about a shallow curve, instead of the straight line expected if the cell 
confirmed to the Nernst equation, and the slope of a tangent at log x,/x, = 0 is 
300 m\ 

This deviation could be due either to an increase in the value of the activity 
coefficient of silver chloride with increase in concentration, or to a junction potential 
arising from the permeability of the glass membrane to the ions of the electrolyte at 
high temperature. Flengas and Ingraham® have found solutions of AgCl in an 
equimolar mixture of NaCl-KCl to be ideal in the range | 10° to6 « 10°? AgCl 
mole fraction, while Stern’ has found ideality from 0-1 to 1-0 AgCl mole fraction 
for solutions of AgCl in KCl, so that departure from ideality can reasonably be 


discounted. 





A reference electrode for electrochemical studies 


3.2 Calculation of junction potentials 

If the deviation from the Nernst equation is due to a junction potential, then a 
modified form of the Nernst equation will apply. 

On the assumption that conductance of the glass is due to permeability to cations 
only, 


(2) 





2°303RT Ay+(2) 
log — 


Ay+(1) ” 


. - 
Evan tion 2(ty+) 

where the summation is over all the species of cations present and f+ is the transport 

number of the cation M* through the glass. Assuming ideality, we can put activities 

equal to mole fractions and, in the present system, x, = 0-271 and (fg+ + ty,+) 

(1 — t,,+). The expression for the potential across a junction separating two solutions 

with AgCl mole fractions of x, and 0-271 then reduces to 

2:303RT Xa (1 — x.) | 


1 ,) lon act~ + (1 — #1) feb eee 
Mags) IC ast) 108 779 _| 


2 
. ~ 0-271 ~) 


Eun tion ™ 


The e.m.f. of a concentration cell with AgCl mole fractions of x, and 0-271 allowing 
for junction potentials can then be written in the form 


E = Exems — E ' (4) 


“junction 


which becomes on substituting from (1) and (3) 


2°303RT r ; Xo 


. t+) log 
F L , ~ 0-27 


2:30 0-729 xz 
trot) | — 


—_——__—_ Pl ————— ee (5) 
F ‘ ~ 02711 Xg) 


Equation 5 shows that a plot of E against the log term should give a straight line 
of slope (2:303RT/F)(1 — t,,+)from which a value for f,,+can be obtained. The experi- 
mental results are plotted in this manner in Fig. 1(b): a straight line can be drawn 
through the points with a slope of 192 mV, the value of 2°303R7/F at 700°C. The 
non-conformity with the Nernst equation is thus shown to be due wholly to a junction 
potential and, in addition, the value of f,,+ is negligibly small so that (ty,+ + f+) 

1. It is not possible to obtain individual values for ty,+ and t,+ from the results, 
but these are unnecessary for junction potential calculations in equimolar NaCl-KCl. 


3.3 Direct comparison with chlorine reference electrode 

Although the electrode described above is convenient experimentally, it is im- 
portant to relate its potential to a more fundamental electrode, and, since the work 
was concerned with chlorides, the chlorine electrode was chosen. In principle the 
relation can be calculated from theoretical data, with corrections applied for the 
junction potential, but in view of possible uncertainties in the data,” a direct experi- 
mental comparison of the two electrodes was considered essential. The presence of 
chlorine in the melt surrounding the glass electrode would not be expected to affect 
either the junction potential or the Ag/Ag* reaction, since the glass is impermeable to 
chlorine, and therefore these experiments also provide a direct check on the magnitude 
of the junction potentials. 
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[he chlorine reference electrode, similar to those described by Stern’ and by 
Senderoff and Mellors*®, consisted of a tube of graphite (Acheson, AGR grade) 
5/16 in. o.d., 3/32 in. id. and 53 in. long, mounted in a Supremax glass tube of 1 cm 
bore. Electrical contact was made by means of a platinum wire wound tightly round 
the upper end of the graphite tube. (The platinum was severely attacked by gaseous 
chlorine, but since the experiments were only of a few hours duration, this was 
unimportant.) Cylinder chlorine (purity not less than 99-9 per cent v/v, dried over 
‘“anhydrone”) was bubbled at atmospheric pressure through the central orifice at 
about four bubbles per second, the large bore of the glass tube ensuring that the 
chlorine was adequately preheated. 

Passage of a current of | mA for 5 min (i.e. 300 mC) polarized the cells used in 
these measurements by about 50 mV, but the e.m.f. returned to its original value after 

30 min, and the chlorine electrode was found to be highly stable and repro- 
ducible. Its potential with reference to a silver/silver-chloride Supremax-glass elec- 
trode (0-271 AgCl mole fraction) in a melt of equimolar proportions of NaCl and KCl 
was +939 mV at 700°C, and in a melt 8-38 10-* AgCl mole fraction in equimolar 
NaCl-KCl, it was 937 mV. In these experiments, the potential was measured 
against two identical reference electrodes, in which an argon atmosphere was main- 
tained. The two readings were within 4 mV and remained constant throughout the 
duration of the experiment (about 6h). The potential of the chlorine electrode in a 
solution identical in composition with that used in the reference electrode (0-264 AgCl 
mole fraction) was --960 mV, measured against a single reference electrode, and 
since under these conditions the junction potential was zero, the difference between 
the last two results can be used to obtain a value for the junction potential. 


The e.m.f. of the cell on which measurements were carried out is given by 


2:303RT ‘ 
log x fae ae (8) 
/ 
where x the AgCl mole fraction in the reference electrode, and this expression 
leads to an experimental value of 21 mV for the junction potential across a Supremax 
glass membrane separating solutions of 0-271 and 8-38 « 10°-* AgCl mole fraction 
in equimolar NaCl-KClI at 700°C. The calculated value is 18-6 mV, which is a 
highly satisfactory agreement. 


The value of E, at 700°C for the cell Ag/AgCl/Cl, calculated from the measure- 


ments is 849 mV, which can be compared with the value of 848 mV (interpolated) 


calculated by Hamer e/ a/."” from thermal data and the value of 842 mV (interpolated) 
found by Senderoff and Mellors’? from measurements of the e.m.f. of the cell Ag 
AgCl/Cl, (graphite). 

[he position of the reference electrode on the chlorine electrode potential scale 


has therefore been precisely established. 


3 4 Re el sibility and constancy of e.m.f. 

A test of the reversibility of the silver/silver chloride/Supremax glass electrode 
was made by short-circuiting two of them, with different AgCl concentrations, for 
2 min and measuring their potentials against a third electrode. No change in potential 
was observed before and after short-circuiting. It was found, however, that a current 
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of | mA passed for 2 min (i.e. 120 mC) through a cell made up of two electrodes was 
sufficient to polarize it by about 40 mV, but the polarization was not permanent and 
after 12 min the e.m.f. was within 5 mV of its original value. 

This behaviour is in good agreement with the results obtained by Senderoff and 
Brenner’ in a similar test of their reference electrode, and indicates that, provided only 
relatively small currents are taken from a cell, the electrode remains reversible. In 
experimental work, the current will be in any case effectively limited by the high 
resistance of the electrode (about 0°5 to 1:0 MQ22) and an e.m.f. of at least 100 V 
would be required to give a current of the order of 1 mA. 

Several of the experiments described have entailed monitoring the potentials of 
electrodes for periods of up to 30 h and, in one experiment, the melts in the cell were 
allowed to freeze, and the potential monitored after remelting. The e.m.f.’s of 
combinations of half-cells remained unchanged, indicating that the electrodes were 
highly stable. 

4. DISCUSSION 

The reference electrode described is reversible and its potential is stable and 
reproducible to within better than +10 mV at AgCl concentrations of at least 6-9 
10-* mole fraction. This indicates that both the electrode potential and junction 
potential are likewise stable and reproducible. 

The electrode represents an advance on those relying on a porous barrier for 
electrical contact!.*.° in that contamination of the external environment by electro- 
lyte is completely negligible. The electrolyte junction is a | mm thick glass sheath, 
the ionic permeability of which is minutely small, as indicated by the high resistance 
of the electrode (0-5-1 MQ). This is particularly important for applications where 
small traces of foreign ions cannot be tolerated as, for example, in polarographic work. 

The glass sheath gives rise to a well-defined junction potential, which can be 


readily calculated. In reference electrodes relying on porous junction, it has been 


usual to neglect junction potentials, although this is only strictly justifiable for very 


small electrolyte concentrations. 

The electrode is an improvement on that described by Bockris ef a/®: it is much 
less fragile (in particular, it does not disintegrate on solidification of the melt), and 
it can be used in fused chlorides at temperatures up to at least 750°C. It is interesting 
that Bockris ef al were able to define a junction potential made up of contributions 
from the Li and/or K” ions only, indicating that the thin glass membrane used in 
their electrode was, at 550°C, also completely impermeable to Ag* ions. Since Ag 
and K* ions are of comparable size, it seems likely that the junction potential arises 
solely from the Li* ion, and that its transport number through the glass at 550°C is 
near unity. By a similar argument, the present work suggests that the transport 
number of Na* through Supremax glass at 700°C is near unity. 
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STRESS CORROSION IN BRASS CONSIDERED AGAINST 
THE BACKGROUND OF POTENTIAL/pH DIAGRAMS* 


E. MATTSSON 
AB Svenska Metallverken, Vasteras, Sweden 


Abstract—The paper describes a study of stress corrosion in brass (62:8 per cent Cu, 37:2 per cent Zn) 
exposed to ammoniacal copper sulphate solution. The relation between the stress corrosion behaviour 
and the composition of the corrosive medium is discussed against the background of potential/pH 
diagrams for the corroding system. 

The time to cracking was found to be very dependent on the pH. At pH 2-0 cracking did not take 
place within 1000 h of exposure. At about pH 7:3 the time to cracking was at its minimum value, 
1-2 h. The results indicated that the process is governed by the formation of a black surface coating of 
copper oxide on the metal, but counteracted by the precipitation of basic copper sulphate. The cracks 
were generally transgranular in the absence of black oxide but intergranular in the presence of such a 
coating. It appeared that the shape of the cracks was influenced by the precipitation of basic copper 
sulphate. Reduction reactions likely to cause metal dissolution during stress corrosion are discussed 
for different pH ranges. According to the potential/pH diagram the formation of Cu(NHs),* ions is in 


general important 


Résumé—L’article décrit une étude de la corrosion saisoniére de laiton (62:8 pour cent Cu, 37-2 
pour cent Zn) exposé aux solutions ammoniacales de sulfate de cuivre. La relation entre l’action et la 
composition de l’agent est discuté vers le fond des diagrammes de potentiel/pH pour le systéme 
corrosif. 

Le temps passé jusqu’ a l’apparition des fissurations dépend beaucoup du pH. On n’observait pas 
des fissurations au bout de 1000 h d’exposition a pH 2:0. La période minimum de 1-2 h figurait a 
pH 7:3. Les résultats indiquaient que le processus était gouverné par la formation d’un enduit noir 
d’oxyde a la surface du métal, mais qu’il était empeché par la précipitation de sulfate basique de cuivre. 
Les fissurations étaient ordinairement transgranulaires quand l’oxyde noir était absent mais inter- 
granulaires en présence d’un enduit de ce genre. II parait que la formation des fissurations soit 
influencée par la précipitation de sulfate basique de cuivre. Des réactions réductives qui causent 
probablement la dissolution du métal durant la corrosion saisoni¢re sont discutées pour des zones 
différentes de pH. En general, selon la diagramme de potentiel/pH, la formation des ions de 
Cu(NH;).~ est importante. 


Zusammenfassung— Die Arbeit beschreibt ein Studium tiber die Spannungskorrosion an Messing 
(62-8 Prozent Cu, 37:2 Prozent Zn), der einer ammoniakalischen Kupfersulfatlésung ausgesetzt wurde. 
Das Verhaltnis zwischen der Neigung zur Spannungskorrosion und der Zusammensetzung der 
korrosiven Fliissigkeit wurde diskutiert, wobei die Potential/pH Diagramme des korrodierenden 
Systems herangezogen w urden 

Die Zeit bis zur Rissbildung war stark vom pH-Wert abhangig. Bei einem pH-Wert 2:0 traf 
innerhalb von 1000 Stunden keine Rissbildung auf. Bei einem pH-Wert von ungefahr 7-3 erreichte 
die Rissbildungszeit ein Minimum von | bis 2 Stunden. Die Resultate zeigten, dass der Prozess von 
der Bildung einer schwarzen Kupferoxydschicht an der Metalloberflache begiinstigt wird. Dem 
Prozess wirkt jedoch eine Ausscheidung von basischem Kupfersulfat entgegen. Die Risse waren im 
Allgemeinen in Abwesenheit einer Oxydschicht transkristallin, in ihrer Anwesenheit interkristallin. 
Die Form der Risse scheint von der Ausscheidung von basischem Kupfersulfat abzuhangen. Reduk- 
tionsreaktionen, die eine Auflésung von Metall wahrend der Spannungskorrosion bedingen kénnen, 
werden fiir verschiedene pH-Gebiete diskutiert. Ausgehend von den Potential/pH Diagrammen kann 
angenommen werden, dass die Bildung von Cu(NH;).* lonen von grosser Bedeutung ist. 


* Manuscript received 30 January 1960. 
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INTRODUCTION 
rue old problem of stress corrosion in brass is still a frustration after more than five 
decades of research. Although many features of the action have been revealed, the 
behaviour is often unexpected, showing that not all the influencing factors are under- 
stood. 
It is the general opinion that in addition to tensile stresses, the medium causing 
stress corrosion in brass is usually a water solution containing ammonia. This view 


is accepted for the cases occurring on atmospheric exposure and for those happening 
on immersion in a liquid. Some authorities':* state that for the process to occur 
oxygen is also required. Others*.* have found that the presence of Cu(NHs3),?* ions 


is necessary. In general these views seem to express the same condition, as Cu(NH,),” 
ions are formed when brass is exposed to an ammonia solution in the presence of 
oxygen 

Read ef al.° considered the electrochemical reactions involved in the process, 
but they did not arrive at any definitive reaction pattern. Since their work appeared, 
however, a new tool has become available for the study of the electrochemical be- 
haviour and the corrosion of metals. It is the potential/pH diagram, developed by 
Pourbaix.®:’ In the present study of stress corrosion, brass has been exposed under 
stress to ammoniacal copper sulphate solutions with different pH. The results 
obtained are discussed against the background of potential/pH diagrams calculated for 
the corroding system. 

EXPERIMENTAL TECHNIQUI 

In this investigation the interest was concentrated on the influence of variations in 
the solution. The experimental arrangement was to be chosen so as to provide a 
satisfactory degree of reproducibility and to make possible experiments with a great 
many different solutions. Since on the other hand, the relation between stress and 
cracking was not investigated, the loop test was considered an appropriate method 
for the examination. 

[he loops were made of brass strips, 100 10 x 0-6 mm, all cut by shearing 
machine from the same sheet of cold-rolled brass (half-hard). They were bent over a 
mandrel of diameter 10 mm. The branches were tied together with copper wire. The 
loops made according to this procedure may have obtained complicated stress 
conditions, yet a satisfactory degree of reproducibility was achieved as shown by the 
usually good agreement between duplicates in the experiments. The brass contained: 
Cu 62°8 per cent, Pb ~0-05, Sn <0-05, Fe <0-05, As <0-01, remainder Zn. No 
trace of Al, Mg, Mn, Ni, Si, Sb or Bi was detected. The structure consisted of « phase 
with a few isolated crystals of 6 phase amounting to less than 0-05 per cent. The 
grain size was 15 4 and the hardness, before bending, 110 DPN. 

Exposure tests with such loops were carried out in fourteen different solutions, 
which had the following two characteristics in common: (i) a total content of 
copper corresponding to 0-05 g-atom/l. of Cu (added as CuSO,°5H,O), and 
(ii) a total content of ammoniacal compounds corresponding to | g-mol/l. of NHs. 
The factor that varied among the solutions was the pH. Within the range 3-9-11-2 
the desired pH value was obtained by adding the ammonia partly as NH, solution, 
partly as (NH,).SO, in proper ratio. The pH value 2:0 was obtained by the addition 
of sulphuric acid. The solutions were prepared from distilled water and reagent 


grade chemicals. 
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In some of the solutions ageing phenomena occurred during storage. The slow 
precipitation of basic copper sulphate is an example of such changes. As the ageing 
phenomena were thought to change the corrosivity of the solution, the exposure tests 
were all started at defined times after the preparation of the solution, which was stored 
at 25 + 1°C. 

Before testing, the specimens were vapour-degreased in trichloroethylene and 
weighed. The tests were done in 300 ml Erlenmeyer flasks, each containing two 
specimens suspended on nylon strings. The flasks were filled with solution and closed 
with rubber stoppers so that a few mm of air space existed between the solution level 
and the stopper. The flasks were kept in a thermostatically controlled room, at 
25 eo 

At the beginning of each test, a sample of the test solution was examined with 


respect to pH, redox potential, copper content, colour and the presence of precipitate. 
The pH was determined electrometrically with an instrument of type Radiometer 
PHA 622 (Copenhagen). The redox potential was measured with the aid of a 
platinized platinum electrode. The copper content was determined by iodometric 


titration. 

During exposure, the specimens were regularly inspected for cracks, through the 
glass wall of the flask, without the specimens being brought out of the solution. 
As soon as a crack was observed the exposure was interrupted. The specimen was 
rinsed in distilled water and finally in ethanol, and dried with hot air. The weight 
loss during exposure was determined and the surface visually inspected with respect 
to deposits and colour changes. One of the duplicate specimens was cut through and 
examined microscopically with relevance to the structure of the cracks and the 
nature of the deposits. 

RESULTS 

In Table 1, where the majority of the observations were noted, it is possible to 

follow the correlation between the properties of the corrosive media and the behaviour 


of the specimens. 


Colour of solutions 

The dark blue colour of the solutions in the pH range 6-7—11-2 signified copper 
present as Cu(NHs),”* ions. Spectrophotometric examination of these solutions 
revealed a light absorption maximum at about 6000 A. The pale blue colour in the 
range 2-0—5-7 indicated the predominance of Cu** ions. The light absorption maximum 
was here at about 8000 A. In between the two ranges mentioned the colour was 
medium blue, showing a mixture of Cu(NHs),?* and Cu** ions. 


Precipitation 

The precipitate formed in the pH range 5-2—7-3 had a greenish colour. By X-ray 
analysis it was shown to consist mainly of basic copper sulphate, Cu(SO,)o.2;(OH),.5. 
The precipitation was generally a slow process taking days for its completion. At 
pH 4:7 precipitation was also observed although only after about 2 weeks storage. 
During the precipitation the copper content of the solution decreased and the pH 
changed until the precipitation stopped. The pH change was towards higher values 
in the range 6-3—7:1 and towards lower values at pH 5-7. 
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TABLE |. EXPOSURE TESTS WITH STRESSED BRASS IN AMMONIACAL COPPER 
SULPHATE SOLUTIONS. 





Corrosive medium Specimen 


Time to cracking (h) 
Surface 
coating 


ge- Redox- Cu Co- —_—" Weight Type 
No ing pot., Ey ° lour _| Observations loss ol 
time (V) o'"* | (blue) pu Mean (mg)  crack* 
(h) Value 


1000 
- 00 : 
pale 1000 100( none 


102-0 
+ " 
pa © 109-9 


106-0 : brown-red 


86°: 
86 


pale brown-red 


9? 


92: 


pale brown-red 


pale brown-red 


5: l 
pale brown-red 
brown-red 


light brown 
‘ interference 
_—s . 
— :: . ; colour 


: interference 
Dale 2 
_ ; colour 


black blue 
crystals 


med- 
ium 


ee 4 . black 
ium 5 


med- : black 
ium 


med- black 
ium , 

{ black blue 
dark ; cry stals 


dark S , black 


; : black blue 
dark crystals 


0-47 $= dark 7 . black 


i: intergranular cracks; t: transgranular cracks. 
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TABLE | (continued) 





Corrosive medium Specimen 


: , Time to cracking (h) f 
Redox- Cu, Co- Preci- Weight Type _— 
pot., Ex g/l. | lour | |... |Observations loss of penser 
(V) (blue) P! Mean (mg) crack* ne 


Value 


47-3 . : black blue 


jark 
saa: 0:8 rs 7 crystals 


. +3 
dark 7 : black 


+ 


dark + r § 1 black 


dark i 7 “4 - black 


a , 
dark a i “3 black 


dark black 


dark ; é ; grey 
960/6 

lark 7 y : yellow stains, 

aa : rf : flakes 


dark 15-5 5-5 ae dark stains 


none, 
flakes 
dark stains, 
flakes 


0-06 3° none, 
flakes 


none, 
dark flakes 


3: dark stains, 
0-09 3: flakes 
none, 
flakes 





intergranular cracks; t: transgranular cracks. 


Time to cracking 

The time to cracking was counted from the start of the exposure to the middle of 
the inspection interval at which cracking was observed. The degree of accuracy given 
in the -+ column is half the length of the last inspection interval. The time to cracking 
is very dependent on the pH of the solution. This is illustrated in Fig. 1. The curve, 
which is valid for solutions stored 48 h has a distinct minimum at pH 7:1—7-3. Curves 
of similar shape with a distinct minimum at about pH 7-3 were obtained in two 
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earlier series of experiments, carried out under similar but less rigorously controlled 


conditions. 


Influence of ageing of solutions 

Significant ageing affects were obtained only in solutions where precipitation of 
basic copper sulphate occurred. As long as the precipitation was continuing, in most 
cases visibly through the formation of blue crystals on the specimens, the time to 
cracking was comparatively long, about 10-50 h. When precipitation had ceased or 


Time to cracking as a function of the pH. Brass in ammoniacal copper 


sulphate solutions stored 48 h. 
nearly ceased the solution produced cracking within 1-3 h. The duplicates, which 
were usually in good agreement, showed great discrepancies in solutions Nos. 6 and 
9 when these were used after a period of storage near to that when the corrosivity 


became much more marked. 


Surface coatings 

rhe surface coatings recorded in Table | were generally of a thickness below 1 y, 
at least on the outer surface of the bend, which was facing downwards and therefore 
did not receive any sedimentary deposit. 

The brown-red coating at pH 3-9 and 4-7 had the appearance of metallic copper, 
which was probably the major constituent; microscopic examination revealed Cu,O 
as a minor constituent. The light brown colour and the interference colours found 
on specimens exposed at pH 5-2-5-7 indicated very thin coatings, about 0-1 yw thick. 
rhe black coatings obtained in solutions Nos. 6-10 had a bright surface; they prob- 


ably acquired their colour from copper oxide. Microscopic examination showed the 
presence of Cu,O. The thin grey deposit formed at pH 7-7 was probably a mixture of 
copper oxide and Zn(OH), or ZnO. It may be noted that the specimens exposed at pH 
etely free from surface film and those at pH 7-8—11-2 were in the main free. 


2-0 werecomp 
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Nature of cracks 

Microscopic examination of sections through the specimens revealed a number of 
small cracks as well as the large ones seen on visual inspection. This was true for all 
specimens except those exposed in solution No. | (pH 2-0), which were completely 
free from cracks after 1000h exposure. The cracks were all located at the outer 
surface of the bend, where tensile stresses existed. No cracks were found at the inner 
surface, where the stresses were compressive. 

Most specimens had both intergranular and transgranular cracks, but generally 
one type was dominating, as indicated in Table 1. Thus, the majority of the cracks 
were transgranular in the pH ranges 3-9-5-7 and 7-8-11-2 (Fig. 2), whereas the inter- 
granular type occurred most frequently in the range 6-3-7-7 (Fig. 3). It may be noted 
that the latter pH range is also the one where a black surface coating was formed. 

[he cracks formed at pH 7-3-11-2 were thin and very little ramified (Fig. 2), but 
those developed at pH 4-7—6-4 had numerous branches and a remarkable width at the 
mouth (Fig. 4). At pH values between the ranges mentioned, the crack shape was 
variable and intermediate. 

[he specimens exposed at pH 7-8-11:2 showed under the microscope a surface 
zone with intergranular corrosion (Fig. 2). This was not of stress-corrosion type, 
because such a zone existed on both the tension side and on the compression side of 
the bend. Its thickness was about 10-100 «. This intergranular corrosion had caused 
the dark stains and the flakes recorded in Table | for the specimens in question. 


DISCUSSION 
Fig. | shows that the time to cracking varies greatly with the pH of the corrosive 
medium, the total amount of copper and ammonia being constant. The observation 
of this fact suggests the stress-corrosion process to be dependent on the ionic or 
molecular state in which the copper is present. The variations of state can be surveyed 
in a potential/pH diagram, and the results will be discussed against the background of 


this type of diagram. 


Potential/pH diagrams 
\ potential/pH diagram relevant to the present case has been calculated (cf. 
Appendix) on the following assumptions: 
(i) The system considered is that of copper and a water solution at 25°C. 
(ii) The water solution has a total copper content corresponding to 0-05 g-atom/I. 
of Cu, added as CuSO,°5H,O. 
(iii) The water solution has a total content of ammoniacal compounds correspon- 
ding to | g-mol/I. NH3, added partly as NHsg solution, partly as (NH4).SO,. 
rhe results of the calculations are shown in Figs. 5 and 6. Fig. 5 is a survey of the 
equilibria between the different states of dissolved copper and Fig. 6 is the complete 
potential/pH diagram of the system. In the latter diagram Cu(SQ,)o..;(OH);.; 1s 
metastable in the field bounded by streaked lines. 
The corrosive media used in the tests were originally free from zinc. During the 


exposure, however, minor amounts of zinc were dissolved. Judging from the values 


of weight loss recorded in Table 1 these amounts were very small at pH below 7-0. 


In the pH range 7:7—11-2 the dissolution gave a zinc content in the solution of the 


order 10-2-10-3 9-atom/l. of Zn. Therefore it is of some interest to have at least an 
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approximate picture of the potential/pH diagram also for zinc in the solutions used. 
Such a diagram (Fig. 7) has been calculated (cf. Appendix) on the assumption of a 
zinc content in the solution of 10~* g-atom/I. of Zn. 

The pH ranges experimentally found (see Results) for the predominance of Cu** 
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Fic. 5. Potential/pH diagram showing Fic. 6. Potential/pH diagram for a 
regions for different states of dissolved system of copper and a water solution 
copper in a water solution with 1-0 g- with 1-0 g-mol/l. of ammonia partly as 
mol/l. of ammonia and 0-05 g-atom/I. ammonium sulphate and 0-05 g-atom/I. 
of copper, 25°C. Figures refer to of dissolved copper added as sulphate, 
equations in Appendix. 25°C. Figures refer to equations in 
Appendix. The shaded zone marks 
solution properties at the beginning of 

the tests. 


ions and Cu(NHsg),°* ions respectively are in general agreement with the calculated 
potential/pH diagrams. So are the pH conditions under which the precipitation of 
basic copper sulphate and the formation of copper oxide and Zn(OH), occurred. This 
agreement indicates that at least the main features of the calculated potential/pH 
diagrams are correct, although there is some uncertainty about the accuracy of the 
constants used in their application to the present case. 

The precipitation of basic copper sulphate in solutions falling between lines 8 and 
10 in the potential/pH diagram (Fig. 6) was a slow process taking days for its com- 
pletion (see Table 1). The decrease of the copper content during precipitation had the 
effect of counteracting further precipitation by making the range between 8 and 10 
narrower. Further precipitation was also counteracted by the spontaneous pH 
changes taking place during the process. The pH increase occurring in the pH range 
6:3-7:1 is in agreement with equation 10 (see Appendix) and the pH decrease at 
pH 5:7 follows equation 8. 





Fic. 2. Fine transgranular stress-corrosion 


cracks in brass and a surface zone with 


intergranular corrosion after 15-5 h exposure 
to solution No. 13 (pH 9-4). 
10° ammonium persulphate ( 


Etching reagent: 
250). 


Fic. 4. Ramified and wide stress-corrosion 

cracks in brass after 23-5 h exposure to 

solution No. 4 (pH 5:2). Etching reagent: 10% 
ammonium persulphate ( x 250). 


Fic. 3. Intergranular stress-corrosion cracks 
in brass after 1-2 h exposure to solution No. 10 
(pH 7-3). Etching reagent: 10% 

persulphate ( = 250) 


ammonium 


Fic. 8. Stress-corrosion cracks at the tension 
side of a brass specimen after 160 h exposure 
to a solution similar to No. 2 but with NH, 
replaced by Na* (pH 3-9). Etching reagent: 
10°% ammonium persulphate ( x 125). 
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The redox potential of the corrosive medium was not controlled during the 
exposure tests. The values measured at the beginning of each test (see Table 1) fell 
with two exceptions within the shaded zone in the potential/pH diagram (Fig. 6). 


Relation between time to cracking and pH 

On comparing the time-to-cracking/pH diagram (Fig. 1) and the potential/pH 
diagrams (Figs. 5, 6 and 7) some striking correlations appear, which make possible 
certain conclusions about the nature of the stress-corrosion process. 

At pH 2-0 cracking was not observed within 1000 h, while in the pH range 7-8-11-2 
the time to cracking was only 15-30h. In both cases the metal surface was in the 


Potential (£,, ) 











Fic. 7. Potential pH diagram for a system of zinc and a water solution with 1-0 g-mol l. 
of ammonia partly as ammonium sulphate and 0-01 g-atom/I. of dissolved zinc, 25°C. 
Figures refer to equations in Appendix. 


main free from coating. In the corrosive medium however, there was an important 
difference, for existing as Cu** ions in the pale blue solution at pH 2-0, the copper 
occurred as Cu(NH,),** ions in the dark blue solution at pH 7-8-11-2. The potential 
pH diagram (Fig. 6) shows that in the latter pH range reduction of Cu(NHs),”* to 
Cu(NHs3),* (see Appendix, equation 4) takes place at a potential high enough to cause 
anodic dissolution of both copper and zinc. This process, which also became apparent 
in a large weight loss (Table 1), is likely to be important on stress corrosion in this 
pH range. The potential/pH diagram also shows that at pH 2-0 copper and zinc 
cannot be anodically dissolved by a corresponding reduction of Cu** to Cu*. There 


is a thermodynamical possibility however, of selective dissolution of zinc by the 
reduction of Cu** to Cu, but under the existing conditions this process was evidently 
slow and did not become apparent. 

At about pH 7:3 the time-to-cracking/pH curve has a distinct minimum, the time 
to cracking being only 1-2h. Under these conditions the specimens became all 
covered with a bright black surface coating of oxide within 0-5 h exposure. The fact 
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that the time to cracking at pH 7:3 is only about 1/10th of that in the pH range 7-8- 
11-2, may depend on the attack being localized to pores in the oxide layer existing at 
pH 7-3, but evenly distributed all over the metal surface at higher pH, where no 
surface coating exists. At about pH 7:3 anodic dissolution is made possible by the 
reduction of either Cu(NH),”* or CuO (Fig. 6). 

The minimum in the time-to-cracking/pH diagram embraced the pH range 7:1—7-3. 


rhe experiments represented in Fig. 1 were made with solutions which had been stored 
for 48h. In solutions standing for only 1 h the minimum was limited to pH 7:3 
(Table 1). One peculiarity of the last solution was its ability to form a black surface 
coating of oxide on the specimen, while basic copper sulphate was not precipitated at 
any time during the storage. The more acid solutions, the pH of which after 48 h 


storing had increased to 7:1-7:3, developed the ability to produce rapid cracking 
first when the precipitation of basic copper sulphate ceased, i.e. when the system got 
into the region between the lines 10 and 11 in the potential/pH diagram (Fig. 6) (cf. 
lable 1). The observed behaviour therefore suggests that the stress-corrosion process, 
being governed by a coating of oxide on the specimen, is counteracted by precipitation 
of basic copper sulphate. This is reasonable because in pores, where localized attack 
may occur, the dissolving copper will form basic copper sulphate, healing the surface 
¢ oOating. 

Of special interest is the cracking at pH 3-9-4-7. The time to cracking was in this 
case comparatively long, about 30-100 h, but the fact that it occurred at all is remark- 
able, because the copper is, under such conditions, present practically only as Cu? 
ions. The potential/pH diagram (Fig. 6) suggests the reduction of Cu** to Cu or to 
Cu,O to be the cathodic process, selective dissolution of zinc being the anodic. The 
very thin surface coating of copper containing a small amount of Cu,O on the speci- 
mens gives some support to such an interpretation. The ammonia however, is not 
involved in the net reaction mentioned. Some information about the rdle of ammonia 
in this pH range was obtained by a test in which the corrosive medium was similar to 
No. 2 but with NH,* replaced by Na*. The contamination with ammonia was about 
6 10-* per cent. After 160 h exposure to this solution no cracks were detected on 
visual inspection, but under the microscope small transgranular cracks were observed 
at the outer surface of the bend (Fig. 8). This result shows that ammonia has a 
stimulating influence on the process even at pH 3-9, although it is uncertain whether 
the stress corrosion can also take place in the absence of trace impurities of 
ammonia. 

In this context it is of interest to compare the results obtained in solutions No. | 
(pH 2:0) and No. 2 (pH 3-9). The former solution did not produce cracking within 
1000 h, while the latter had a time to cracking of 80-100 h. As shown in Fig. 5, 
Cu(NHsg),° ions can exist at pH 3-9 but not at 2°0. Possibly ammonia can increase the 
Stress-corrosion rate at pH 3-9 by the formation of Cu(NHs),* ions as an intermediate 


reaction product. 


Relation between the nature of cracks and pH 

lhe results indicated a significant variation of the crack appearence with the pH 
of the corrosive medium. 

Intergranular cracks predominated in solutions that gave a black surface coating of 
oxide on the specimens. A possible explanation is that the pores in the surface coating, 
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which were sites for the localized attack, are most likely to exist at the grain bound- 
aries. Stress corrosion in «-brass has earlier been considered intergranular in general.° 
Therefore it is somewhat surprising, that the cracks were in the main transgranular in 
the absence of oxide coating. 

As for the shape of the cracks, two different types were distinguished (see Results). 
It is worth noting that the cracks were thin and little ramified in all cases where a 
surface coating was not formed (Fig. 2). The wide cracks having the character of pits 
and very much ramified in the tiny parts (Fig. 4) occurred in the pH range where 
precipitation of basic copper sulphate took place. All cracks formed within this 
range, however, were not of the wide, ramified type. As for the ramification, it still 
seems possible that the formation of basic copper sulphate can stop the progress of a 
crack, and as a consequence the corrosion may then become localized to a bare point 
at some distance from the tip, thus forming a new branch in the crack. 


APPENDIX 


Calculation of potential/pH diagrams 
Copper. The basic standard electrode potentials’ and the equilibrium constants” 
used in the calculations are: 
Cu" : Cu: 
Cu ; Cu: 
Cy e Cu 
[NH,][H*] 
~[NH,*] | 
[Cu*][NH,} 
[Cu**][NH,]* 
[Cut ][OH-] 1-2 
[Cu?*][OH-}* = 1-52 
[Cu**}[SO,* Pf *(OH-}* = 1-: 
The last constant is estimated from observations during the present work. 
From these constants the following equilibrium equations are obtained: 


(1) Cu? e Cu 


ee , [C 
Ey — 0-153 + 00591 log 


(2) Cu® 2NH, e Cu(NHs), 2H 
. . [Cu?*] 
5 0-300 + 0-118 log [NH 0-118 pH + 0-0591 log ———__—— 
fu ss cecil P °5 TCu(NH,)."] 
(3) Cu(NH,),” 4H Cu? 4NH, 


, [Cu?*] 
H — 6:10 — log [NH 0-25 log ——— 
P og [NH,"] °8 TCu(NHy)"] 
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Cu(NH,),2+ + 2H* + e~ = Cu(NH,),+ + 2NH,* 


Cu(NH,),2" 
1-143 — 0-118 log [NH,*] — 0-118 pH + 0-0591 og See? 
' © [Cu(NHy)»*] 


2H Cu 2NH, 


‘ [Cut] 
log [NH,*] 0-50 log ——_—_— 
: ~ [Cu(NHs)5*] 


0-0295 log [Cu**] 
0-5Cu,O + H 
I 0-206 + 0-0591 pH + 0-0591 log [Cu**] 
Cu(SO,)o.0,(OH),.; + 1-5H Cu* 0-25SO,° 1-SH,O 
pH 3-41 — 0-67 log [Cu**] — 0:17 log [SO,?"] 
Cu(SO,)o.0,(OH),.; = CuO + 0-25S0,° 0-5H 0:-5H,O 
pH = 6:14 + 0-50 log [SO,2-] 
Cu(SO,)o.0,(OH),.; + 4NH, Cu(NH,),” 0-25S0,7- + 2:5H* + 1:5H,O 


pH = 7:73 — 1-6 log [NH,*] + 0-40 log [Cu(NHs),?*] + 0°10 log [SO,?7] 


4NH, Cu(NH,),” 2H H,O 
pH = 8-11 — 2 log [NH,*] + 0°50 log [Cu(NHs),*] 
(12) Cu(SO,)o.0,(OH),.; + 0-5H e 0-5Cu,0 + 0-25SO0,? 
i 0-449 — 0-0295pH — 0-0149 log [SO,?>] 
0-5Cu,O + 0-5H,O 
0-690 — 0-0591pH 
0:5Cu,0O + H e Cu + 0-5H,O 
Ey, = 0-468 — 0-0591pH 
§5Cu,O -++- 2NH, Cu(NHsg). H 0-5H,O 
pH = 8-56 — 2 log [NH,*] + log [Cu(NHs).*] 
u( NHs), 2H e Cu + 2NH, 
E, 0-974 — 0-118 log [NH,*] — 0-118pH + 0-0591 log [Cu(NHs),*] 


he basic standard electrode potential’ and the equilibrium constants!® used 


ilculations are: 
Zn" 2e Zn; Ey” 0-763 V 
Zn**][NH.}4 
+, 9-8 19-10 
{Zn( NH), ] 


[Zn2*][OH-}2 = 1-2 x 10-77 


From these constants the following equilibrium equations are derived: 


(17) Zn? 2e Zn 
0-763 + 0-0295 log [Zn**] 





(18) 


(19) 


(20) 


(21) 
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Zn(OH), -+- 2H*+ = Zn?* + 2H,O 
pH = 5-54 — 0-50 log [Zn2+] 
Zn(OH), -+- 4NH,* = Zn(NH,),2* + 2H* + 2H,O 
pH = 8-48 — 2 log [NH,*] + 0-50 log [Zn(NHg),2"] 
Zn(OH), + 2H* + 2e- = Zn + 2H,O 
Ey 0-436 — 0-0591pH 
Zn(NH;),2+ + 4H*+ + 2e- = Zn + 4NH, 
Ey = 0-065 — 0-118 log [NH,*] — 0°118pH + 0:0295 log [Zn(NH,),2*] 


The equilibrium equations are given in a general form but will give the potential/pH 


diag 


zrams applicable in the present case on insertion of the proper concentrations 


as determined from the stated assumptions and constants. 
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ELECTROCRYSTALLIZATION OF COPPER ON SINGLE 
CRYSTAL SPHERES—I. MORPHOLOGY 
OF THE DEPOSIT* 


N. A. Economout and D. TRIVICH 
Department of Chemistry, Wayne State University, Detroit, Michigan, U.S.A. 


Abstract—The electrodeposition of copper from an acid copper bath on single crystal copper spheres 
in the current density range of | to20 mA/cm* results in characteristic growth structures which depend 
n the underlying base crystal. These growth structures are dominantly determined by a nearby prin- 


cipal pole representing one of the densest planes of copper, {100}, {110} and {111 In the region of a 


100} pole, the structure is one of layers with faces parallel to the {100} plane. The {110 poles are 


surrounded by a ridged structure and the {111} poles by triangular pyramids. Between these are 
transition regions of little distinguishable structure. The areas of the sphere occupied by the various 


structures depend upon the current density 


Résumé—Le depot électrolytique de cuivre a partir d’un bain cuivrique acide sur des sphéres de 
monocristal de cuivre dans l’intervalle de densités de courant de 1 4 20 mA/cm! méne a des structures 
caracteéristiques qui dependent du cristal de base sous-jacent. Ces structures de crois- 

es de maniere dominante par un pole principal voisin representant un des plans 

du cuivre, {100}, {110} et {111}. Dans la région d’un pole {100} la structure presente des 

yuches avec faces paralléles au plan 100. Les péles 110 sont entourés d’une structure a raies et les 
111) de pyramides triangulaires. Entre celles-ci il existe des régions de transition a structure 
cilement identifiable. Les aires de la sphere occupées par les diverses structures dépendent de la 


densite de cot 


Zusammenfassung—Bei der elektrolytischen Abscheidung von Kupfer aus saurem Bad auf Kupfer- 
Einkristall-Kugeln ergeben sich im Bereich von 1 bis 20 mA/cm® charakteristische Wachstumsformen, 
die durch den Grundkristall hervorgerufen werden. Die Wachstumsformen werden bestimmt durch 
einen nahen Hauptpol, der eine der Ebenen dichtester Packung des Kupfers {100}, {110} und {111 

reprasentiert. Um den {100} Pol bildet sich eine Schichtstruktur aus, deren Flachen parallel zur 
100}-Ebene verlaufen. Die {110}-Pole sind von bergkettenartigen Formen umgeben, wahrend sich 
um die {111}-Pole trigonale Pyramiden bilden. Dazwischen befinden sich Uebergangszonen mit 
kaum feststellbarer Struktur. Die von den verschiedenen Strukturen bedeckte Flache der Kugel 


hanet von der Stromdichte ab 


IN sTuDIEs of crystal growth, as in electrodeposition, it is of interest to know the con- 
tribution of each face when all faces have the same probability of growth, meaning 
that all faces under the same conditions are exposed to the same supersaturations. 
his is well achieved by the use of single crystal spheres as bases. This technique has 
been applied to the case of electrocrystallization of copper,’** but usually with pro- 
longed times of deposition such that some of the details were masked. This factor, 
together with new ideas that have entered the subject of crystal growth and new tech- 
niques available, prompted the present investigation of the electrocrystallization of 
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copper on copper single crystal spheres. The process was first subjected to a micro- 
scopic determination of the character of the deposit and the results are reported here. 


EXPERIMENTAL TECHNIQUI 

The single crystal spheres had already been prepared by Hoekstra‘ from single 
crystal rods prepared by the Bridgman method and shaped by a special technique 
previously reported.® Further details on these copper crystals are given by Hoekstra,! 
Ke®, Ke et al’ and Trivich.’ The crystals used in this investigation were approximately 
| cm in diameter. 

he orientation of these single crystal spheres was determined either by the etch pit 
method or by the examination of the patterns of growth. Barrett? lists a solution of 
equal amounts of concentrated HCl and H,O saturated with FeCl, as a suitable 
etchant for revealing the {100} poles of a copper crystal. By the detection of maximum 
reflection of light from such etch pits through a telescope one can determine the 
orientation within 4°. A more accurate method of location of the poles which pro- 
vided also an experimental check for the etch pit method was found by microscopic 
observation of the growth patterns on the {100} faces. As will be explained later in 
more detail, it was found that under suitable conditions of current density electro- 
crystallization in the vicinity of the {100} pole occurs through layer growth. The 
layers pile on top of each other forming a stepped terrace structure up to the point 
of the crystallographic pole, where no terrace structure is observed but rather a com- 
plete layer. Through observation of the position of such a complete layer the orien- 
tation of the spheres could be established within 2°. A further experimental check of 
the orientation assignments was a comparison between positions of the {111} poles 
calculated from the stereographic projection and those determined experimentally. 
[his comparison is possible due to the fact that electrocrystallization under the same 
conditions develops on the {111} pole a pattern of triangular pyramids which is easily 
distinguishable and therefore characterizes these poles experimentally. 

The copper spheres were cleaned and prepared by successive etching in concen- 
trated HNO, and a saturated FeCl, solution to the point that the FeCl, etch left the 
poles completely shiny and the HNOz left a polished crystal. After such preparation, 
microscopic observations revealed a smoothly polished surface while radioactive 
studies indicated complete removal of any electrodeposited copper. There was no 
apparent difference between this method and the more usual electropolishing method 
of preparation in the electrocrystallization patterns or the smoothness of the surface 


prior to deposition. The electropolishing method was abandoned due to the difficulty 


of avoiding the development of grooved lines at the geometrical pole of the sphere. 
The plating cell consisted of a 100 ml beaker held in a thermostat at 25°C. The 
anode was a copper sheet with dimensions 10 2:5 cm?, rolled to form a cylinder so 
that it surrounded the sphere completely. It was mounted on a Lucite sheet 
which possessed a hole in the middle to permit the passage of the cathode so as to hold 
the geometry of the cell approximately constant. The crystal sphere was suspended in 
the solution with a brass rod which was screwed on the special crystal holder designed 
and described by Hoekstra.4 The solution was an acid copper bath (0-5 M CuSO, 
0-5 M H,SO,), which was prepared and purified by methods previously reported.’ 
For examination an experimental single crystal together with its special holder was 
placed on a two-circle goniometer designed by Hoekstra.* The goniometer was fitted 
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on a rack next to a specially mounted metallographic microscope through which the 


microscopic observations ( 600) were made. 


RESULTS 
rhe microscopic observations showed that by using certain conditions of current 
density, in particular within the range of | 10-3 A/cm? to 20 x 10-* A/cm?, one 
finds that the growth follows patterns which are characteristic of the main crystallo- 
graphic pole in the neighbourhood of which the observations are made. The main 


Fi 


Schematic presentation of the patterns of growth 
on a copper single crystal sphere. 


poles referred to are the three poles, {100}, {110} and {111}. These main poles deter- 


mine the morphology of the deposit in their vicinity, allowing for transition regions 
with no clearly defined structure separating the three predominant morphologies from 
each other. An over-all view of the morphology produced within the above specified 
limits of c.d. is presented schematically in Fig. 1. The {100} pole gives rise to a layer 
growth, the {110} pole leads to a structure that can be described as a ridged structure 
and finally the {111} pole develops pyramids. A more detailed description follows. 
As sketched in Fig. 1, one finds a complete layer at the point A which represents the 
exact {100} pole. This is shown in Fig. 2 which is a photomicrograph of a single 
crystal sphere after electrocrystallization at the exact crystallographic pole (within 
the previously stated accuracy of 2°). In this figure, one can see a whole layer with the 
surface parallel to the {100} plane. The structure is further developed with a sym- 
metry defined by the base which orients the edges of the layer predominantly in the 
100) directions with secondary preference for the (110) directions. At point B of 
Fig. 1, one finds a terraced structure which continues through the points C, D and E. 
Also from Fig. | one observes that the lateral extension of the layers at the point Bis 
greater than at the point C. This is demonstrated by the Figs. 3 and 4, which are 
photomicrographs obtained from the same experiment as Fig. 2. The lateral extension 
of the layers can be seen to be greater in Fig. 3 than in Fig. 4. Attention must be 
drawn to the fact that in both cases the layers seem to originate from the base metal but 
always retain an orientation so that the upper face of each layer remains parallel to the 
100} plane which is defined by the {100} pole in whose vicinity the observations are 





Photomicrographs of copper electrodeposited on a copper single crystal 
sphere (mean c.d. 9-47 mA/cm?, time of plating 45 min). x 600. 


Fic. 2. Layer growth at the {100} crystallographic pole. 
Fic. 3. 8° from the {100} pole. 
Fic. 4. 15° from the {100} pole. 


Fic. 5. Photomicrograph of layer structure at 20° from the {100} pole indicating 
termination of the periodicity (mean c.d. 9-47 mA/cm*, time of plating 45 min). x 600. 





Fic. 6. 


Fics. 6-9. Photomicrographs of the copper electrodeposit on a copper single crystal 
sphere (mean c.d. 9°47 mA/cm*, time of plating 45 min). 600. 


Fic. 6. 25 from the {100} pole indicating sporadic attempts for layer growth 
together with the smooth transition region. 


Fic. 7. At the {110} pole. 
Fic. 8. At the {111} pole. 
Fic. 9. At9° from the {111} pole. 
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made. Proceeding further to the points D and E of Fig. | one observes a cut-off limit 
of the layer growth pattern. Fig. 5 represents a photomicrograph of the point D and 
in this one can observe more clearly the previously mentioned impression that the 
layers originate from the base metal. One also can see that there are irregularities in 
the layer structure, since the terraced structure loses the nearly perfect periodicity that 
can be observed in the previous cases, so that at places layers are missing, while at 
other places the layers appear to have an extended height. These irregularities are 
accentuated at the point £, as shown by the photomicrograph in Fig. 6. Here one 
observes a limit of the layer growth, followed by a region where sporadic attempts for 
such a growth exist together with a smooth structure that may give the impression 
that no electrodeposition occurred whatsoever. 

Beyond the smooth region which represents a transition region the pattern of 
growth changes drastically depending on the direction that the observations follow. 
In traversing the direction {100} to {110} the pattern after the transition region be- 
comes a “ridged structure” which is the same at all points in the vicinity of the {110} 
pole, and no gradations or intermediates are observed, so that the exact position of 
this pole has to be deduced from considerations on the stereographic projection. This 
ridged structure is presented in Fig. | schematically as straight lines and in Fig. 7 by a 
photomicrograph. On the other hand in following the direction from {100} to {111} 
the pattern of growth after the transition region becomes something like edges of 
pyramids extended and ending in pyramidal tops with their axes remaining parallel to 
the {111} axis. This is represented by point G in Fig. 1, and is demonstrated by the 
photomicrograph of Fig. 8. Progressing towards the {111} pole the extent of the 
prolongation of the edges is decreased so that at the exact {111} pole (with the 2 
accuracy) one observes symmetrical pyramids with their axes in the (111) direction. 
This is demonstrated in Fig. 9. Under higher magnification one can observe more 
accurately the orientation (with a loss in the clarity of the observation) which is 
defined by a triangular base, as expected from the symmetry of the base metal at this 
point. There is also a transition region separating the {111} and {110} structures but 
this is less well defined than those previously described. 

All the above photomicrographs were taken from the same deposit after electro- 
deposition of copper with a mean current density of 12 mA/cm* and plating time of 
45 min. However, it is important to note that the same kinds of patterns are obtained 
throughout the range of current densities of | to 20 mA cm,” the only difference being 
in the areas of the sphere covered by the respective patterns. Thus any attempt to 
correlate the patterns with the indices of the crystallographic faces (represented by the 
points B, C, D, E and G of Fig. 1) except for the main ones would have been mis- 
leading. Finally the effect of the time of deposition is not of particular significance 
except that the structures are more fully developed after a certain period. The dis- 
position of the structures in relation to the angular distance from the main crystallo- 
graphic poles is primarily a function of the current density. Thus the cut-off limit of 
the layer structure, the extent of the transition region and the point of the appearance 
of the structures defined by the {110} or the {111} pole are all dependent on the value of 
the current density. The area of layer growth occupies a square region around the {100} 


pole, with the corners of this square directed towards the {110} poles. With increasing 


current density the size of this square region increases. Thus at lower current densities 
the cut-off limit for layer growth lies nearer to the {100} pole and the extent of the 
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transition region is increased. It is possible to express this relationship more quanti- 
tatively as will be shown in Part II.’ 

It is worth mentioning here that on a particular single crystal and only by using 
pulse current we were able to obtain a pyramidal structure around the {100} pole at all 
normal current densities used, instead of the layer structure. This structure, although 
reproducible on this particular crystal, could not be reproduced on any of the other 
spheres available. A common feature of the pyramidal structures obtained either on 
the {100} pole or the {111} one was that pyramids growing on the parts of the surface 
at an angle to the {100} or {111} plane assumed an inclination so that their axes always 
remained parallel to the particular crystallographic axis in question. 

\n interesting feature revealed through the microscopic observations and con- 
firmed by the tracer studies is the fact that at low current densities the order of 
decreasing ease of growth is {110} > {100} > {111} in accordance with previous obser- 
vations.'' This is concluded from our experiments showing that the ridged structure 

‘fined by the {110} pole extends almost entirely over the whole area of the sphere 
en the experiments are conducted at low current densities. At higher current 
densities the {100} structure appears first in preference to the {111}; one, and both grow 
at the expense of the {110} structure. A point that must be emphasized here is that the 
above order is reversed as far as the {110} structure is concerned at high current 


densities, so that the order becomes }100! Gee } 110}. 


CONCLUSIONS 
he gt h of copper electrodeposits on copper single crystal spheres can be said 
to occur in a well-defined order under the conditions of our studies. In the region of 
current densities that were employed three features of growth were observed. The 
onsisted of layers with their upper surfaces of the {100} orientation bounded by 
sides with well-defined orientations of either (100) or (110), the first being more pro- 
nounced. Therefore one may assume that the layers are bounded with either {100} or 
110} planes, although these bounding surfaces are not smooth but stepped, providing 
sites for further growth. This structure was observed in the vicinity of the {100} 
pole and the extent of the area covered by this structure is dependent on the current 
density. The second type of structure was the ridged type that appeared around the 
110} pole. Finally there was a structure of triangular pyramids around the {111} pole. 
Thus the main characteristic of the growth is that it occurs in the denser crystallo- 
graphic directions. Copper crystallizes in the f.c.c. system and the denser planes are 
the {100}, {110} and the {111}; our microscopical observations revealed that the 
growth followed these directions. This actually may lead to a reinterpretation of 
Bravais’ law, at least for this special case. Our experimental results indicate that the 
advancement of the high index planes is primarily due to the lateral extension of the 
denser planes. 
These results are complementary to those of Pick ef al.'* who studied copper 


electrodeposits on flat single crystal surfaces. They also came to the conclusion that 


the principal poles dominate the forms of the electrodeposits, as shown most clearly 
I pat | | 


for the case of the layer structures in the vicinity of the {100} poles. 

In the case of the layers the principal direction of growth is by sidewise extension of 
the layers. The sides of the layers are only approximately {100} and {110}. The 
perfection of structure observed by us and by Pick ef a/. with continued plating is 
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described by Pick as being due to a “bunching” of individual smaller layers, a term 


used also by previous authors, e.g. Cabrera’ and Frank." 
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ELECTROCRYSTALLIZATION OF COPPER ON SINGLE 
CRYSTAL SPHERES—II. TRACER MEASUREMENT OF 
DISTRIBUTION OF THE DEPOSIT* 


N. A. EcoNomou?t and D. TRIVICH 
Chemistry, Wayne State University, Detroit, Michigan, U.S.A. 


Abstract listribution of copper electrodeposited on single crystal copper spheres from an acid 
copper bath was studied by tracer techniques. Detailed scanning of segments of the spheres from 
100} poles to {110} poles showed that the deposit thickness goes through a minimum at some inter- 
rhe position of the minimum was not dependent on plating time but was strongly 
average current density. This dependence on current density was the same as that 

yer growth observed microscopically, and both followed a relation of log i,, 
e variation of the local effective current at each point in the layer growth region 
ir distance from the {100} pole suggests that only certain parts of the layers are 


process 


tion du cuivre depose électrolytiquement sur des spheres en monocristal de 


l'un bain cuivrique acide a été étudiée par les techniques des traceurs. Un balayage 


détaillé des segments sphériques des poles (100) aux poles (110) a démontré que l’épaisseur du dépot 


passe par un minimum 4 un certain point intermédiaire. La position de ce minimum ne dépend pas 
du temps de depot mais dépend fortement de la densité moyenne du courant. Cette dépendance de la 
densité de courant est la méme que celle de la limite de croissance en couche observée microscopique- 
ment, toutes deux suivant la relation log ia { Bcos @. La variation du courant effectif local en 
chaque point de la région de croissance en couche par rapport a la distance angulaire du pdle (100) 


Suggere que certaines parties seulement des couches sont effectives dans le processus de reduction. 


Zusammenfassung—Die Verteilung von elektrolytisch auf Kupfer-f inkristall-Kugeln abgeschiedenem 
Kupfer wurde mittels Tracer- Methoden studiert. Die Untersuchung der Kugelsegmente zwischen 
dem {100}- Pol und dem {110}- Pol ergab, dass die Schichtdicke im Zwichengebiet durch ein Minimum 
gekennzeichnet ist. Der Ort des Minimums hangt nicht von der Elektrolysedauer ab, wird jedoch 
durch die Stromdichte stark beeinflusst. Diese Stromdichte- Abhangigkeit geht parallel zur Abhangig- 
keit der Begrenzung des Schichtwachstums von der Stromdichte; beide Funktionen sind von der 
Form { B cos #0. Die Aenderung der ortlichen effektiven Stromdichte an einzelnen Stellen 
der Wachstumsschichten bei zunehmender Distanz vom ({100}- Pol legt die Vermutung nahe, dass 


nur gewisse Teile der Schichten beim Reduktionsvorgang wirksam sind. 


IN ParT I! morphological investigation of the contribution of the different faces of a 
crystal in the process of the electrolytic growth of copper showed that the structures 
obtained were primarily determined by the main crystallographic planes, i.e. the 
{100}, {110} and {111}. The characteristic structures were separated by less well- 
defined transition regions suggesting the possibility that the distribution of the deposit 
is unequal on the surface of the sphere. This together with the fact that the position 
of these transition regions seemed to be dependent on the current density led to a study 
of the distribution of the deposit by means of radioactive tracer techniques. 


* Manuscript received 1 February 1960. 
* General Motors Fellow, 1958-59. Now at Physics Department, University of Thessalonika, 
Greece 
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EXPERIMENTAL TECHNIQUE 
The single crystal spheres used in this series of experiments were prepared and 
treated according to the methods previously described. The experimental solution 
consisted of the same type of acid copper bath previously used (0-5 M CuSO, +- 0-5 M 
H,SO,) with the exception that a certain amount of radioactive copper ion was added. 
The radioactive copper used was copper 64 with a half-life of 12-8 h, which per- 
mitted a three-day study for each set of experiments. The main radiation of this 
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' 
Fic. 1. Beta radiation detector for point scanning. 1. Geiger—-Miiller counter, 2. Brass 


holder, 3. Lead lining, 4. Nose cone, 5. Pinhole aperture, 6. Lead disk, 7. Aperture 
defining the solid angle. 


radioisotope consists of /-rays with an energy of 0-571 MeV, while the accompanying 
radiations are so weak that they can be neglected. 

The radioactive copper 64 was supplied by Oak Ridge National Laboratories in 
the form of the nitrate in | N nitric acid solution. It was observed in preliminary 
studies that the nitrate ions interfered in the deposition, causing a slight variation from 
the patterns obtained from pure sulphate baths. Therefore it was found desirable to 
transform the radioactive compound to the sulphate. This was done by adding an 
amount of usual copper sulphate solution to the nitrate so as to serve as a carrier and 


then precipitating all the copper in the form of the hydroxide. After filtering, washing 
and redissolving in H,SQO,, the process was repeated one more to secure the complete 
removal of the nitrate ion which could have been adsorbed by the colloidal hydroxide. 


This solution containing the copper 64 was used as the addition agent. 

The single crystal spheres were plated in the experimental solutions at various 
current densities and for various lengths of time. After being plated the crystals were 
transferred to the two-circle goniometer for detailed scanning with a counter. The 
detector consisted of a self-quenching GM tube (Tracer Lab TGC 1) contained in a 
special housing modified from those used by Horkstra* and by Ke**. It consisted 
(Fig. 1) principally of an inner lead disk with a hole to define the viewed solid angle 
more accurately; this modification was made possible by the fact that the radioactive 
material used here had higher activity than the S 35 used by the previous workers. 

The detector housing together with the two circle goniometer were placed on a 
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common rack, and the whole asssembly was housed in a shelter built with lead brichs 
and covered with a lead sheet 0:5 mm thick so as to minimize the background count. 
When necessary, the count values were corrected for background, self-absorption, 


window absorption and decay. 


EXPERIMENTAL RESULTS 


In the radiochemical studies an attempt was made to correlate the distribution of 
the deposit with the patterns previously described in Part I. In order to do this the 
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Fic. 2. Distribution of copper electrodeposit on a single crystal sphere. Statistical 
presentation of data collected in three individual 1 min counts at 5° intervals in the 
direction from the {100} pole to {110}. 


~ 


(mean c.d. 9-47 mA/cm?, time of plating 3 min). 
min counts @ grand average 


surface of the copper single crystal sphere was scanned in definite directions with the 
detector assembly, which was fitted with a nose having a pinhole aperture 0-062 in. 
in diameter. Studies were mainly made in the direction from the {100} pole to the {110} 
pole. There was no special significance in this choice of direction except for the fact 
that the layer pattern around the {100} pole spreads farther in this direction, since the 
corners of the macroscopically observed square which represents the over-all pattern 
around this pole lie in this direction. The scanning was performed on spots 5° apart, 
with the positions deduced from considerations on the stereographic projection. 
Usually three l-min counts were made for each spot. The spread in most cases was 
limited so that the over-all averages or grand averages were reliable enough to indicate 
the general trend of the deposition distribution. A typical example of a collection of 
data for spots at various angles @ from the {100} pole is given by the plot in 
Fig. 2. It was not necessary to make corrections for the radioactive decay 
to data collected on the same run, since the statistical spread covers the error 
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introduced in this limited time (usually a run was made within an hour). 
Fig. 2 is plotted so that it indicates the extent of spreading of the statistical 
results, and also the form of the curve that one obtains from the grand 
averages. All the data in the later figures are in the form of grand av erages only. From 
Fig. 2 one can see that the deposition along the points of the segment joining the {100} 





Fic. 3. Influence of plating time on the distribution of copper, electrodeposited on 
copper single crystal spheres, in the direction {100} to {110}. 
(mean c.d. 9-47 mA/cm*) 
A 22min 5 min @ 10min 


pole and the {110} pole passes through a clearly defined minimum. This minimum 
could be reproduced on a number of runs, and therefore further investigations were 
undertaken to test the dependence of its position on the time of deposition and the 
current density, or more generally to determine the shape of the deposit distribution 


along the above defined segment. 


(a) Influence of time of deposition on the distribution 

With temperature and current density held constant, the same sphere was plated 
for 2, 5, and 10 min (with etching off of the deposit between runs) with a mean current 
density (averaging the total current over the total exposed area of the sphere) of 9-47 
mA/cm*. The results, after correction for background count, absorption through the 
window of the GM tube and radioactive decay, are presented graphically in Fig. 3. 
Here the corrected counts, which are a measure of the relative amounts of deposit, are 


plotted versus the angular distance from the {100} pole, so as to give three curves for 
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the different times of plating. The general shape of the curves remains approximately 
constant, with only a general up-down displacement due to the influence of time of the 
deposition at the various points. More important is the fact that the position of the 


minimum, within the limits of the graphical accuracy, remains constant at the same 
angular distance from the {100} pole. This indicates that the position of minimum 


t 


deposition is independent of the time of plating. 
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Fic. 4. The speed of deposition of copper on two points ofa copper single crystal sphere. 


minimum @ {100} pole 


The data for Fig. 3 can also be used to calculate the dependence of the speed of 
deposition on the angular distance. This is shown by Fig. 4, where the count values 
for particular points on the sphere are plotted versus the time of plating. Two such 
points are shown representing extremes, the {100} pole and the minimum which in this 
case was at 25” from the {100}. The values in both cases give a straight line, indicating 
that for a given point the speed of deposition was constant with time. Such linear 
plots were found for other positions also, and the rates were calculated, but these are 
omitted from Fig. 4 for clarity. 

rhe values of the rate of deposition dN/dt (in counts per min per min of plating) 
at different angles are presented graphically in Fig. 5, where the rate is plotted versus 
the sine of the angle #. This plot is a straight line, the significance of which will be 


discussed later. 


(b) Influence of the current density on the distribution of the deposit 


Another set of experiments was designed primarily to inv estigate the dependence of 
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the position of the minimum of deposition upon the current density. Three experi- 


ments at different current densities were performed at 25°C. The mean current densi- 
ties were 3-51, 5-27 and 14:00 mA/cm?. The values of the counts that were obtained in 
scanning the segment {100} to {110} are presented in Fig. 6. Since only the relative 


n & 


Fic. 5. Dependence of the speed of deposition on the distance from the {100} pole up 
to the minimum of deposition 
(mean c.d. 9-47 mA/cm?). 


Fic. 6. Influence of the current density on the distribution of copper electrodeposited 
on a copper single crystal sphere in the direction {100} to {110}. (Each curve has its 
own scale for the number of counts.) 

A 3°51 mA/cm* @ 5:27 mA/cm?* 14:00 mA/cm? 


order of the intensities at neighbouring points was of interest it was not necessary to 
submit these data to the various corrections. From these curves one can see that the 
position of the minimum deposition shows a pronounced dependence upon the current 
density, such that its position is shifted towards the {100} pole at decreasing current 
density. In the case of the curve obtained from data collected after deposition with a 
current density of 14-00 mA cm*, the speed of deposition at the {100} pole is found to 
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be higher than that at the {110} pole. The same is not true for the other cases, and a 


comparison of the relative speeds is not safe since they lie within the range of the 


statistical error. Nevertheless it is possible to conclude that the difference in relative 


speeds at the two poles diminishes with decreasing current density. 
The position of this minimum deposition may be compared with the results 
obtained on the morphology of the deposit,! and in particular with the position of the 


4 


The effect of current density on the position of points of minimum deposition 


and the layer growth limit 


minimum deposition @ cut-off limit of layer growth 


cut-off limit for layer growth. Both appear to be similarly dependent upon the current 
density. A comparison of these results is presented in Fig. 7, which shows that the 
position of the minimum deposition coincides, within the limits of error, with the 
layer growth limit. 


DISCUSSION 


[he tracer studies reveal that the distribution of copper electrodeposit is not 
uniform around a single crystal sphere. In particular there is a minimum in thickness 
of deposit lying between the principal structures mentioned in the microscopic studies, 
and the position of this minimum coincides with the transition region of observable 
structures that was mentioned. In general the shape of the distribution is independent 
of time, so that the position of this minimum remains at the same angular co-ordinates 
regardless of the time of plating. However, the position of the minimum is dependent 
upon the current density under which the growth has occurred. This dependence of 
the position of the minimum upon the average current density i,, can be expressed in 
the form 

log i,, B cos 6 (1) 


as demonstrated by the straight line plot in Fig. 7. An explanation for the exponential 
dependence of the current upon the cosine of the angle from the {100} pole for mini- 
mum deposition and the limit for layer growth could perhaps arise from a postulate 
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that the initiation of layer growth is connected with a local binding energy of W = Wyo, 
cos #. The constant B in equation (1) is temperature-dependent, and also dependent 
upon the composition of the bath. Thus the addition of nitrate ions during the radio- 
active studies, and also accidental impurities introduced through contamination of the 
bath from the environment, showed an effect upon the position of the cut-off limit of 
layer growth, affecting the constant B; but no detailed investigation of the influence 
of the impurities has yet been undertaken. After the initial nucleation of layers has 
been attained presumably no further nucleation is necessary except in the middle of 
the layer on the {100} pole, when that layer exceeds 2L (critical) in width. Elsewhere 
the layers grow laterally at a rate dependent on the rate of supply of ad-atoms, and 
this rate varies with the angle. 

From Fig. 5, which is a plot of change of thickness with respect to time (and is 
therefore proportional to the speed of deposition) versus the sine of the angle which 
the particular plane under consideration makes with the {100} pole, the following con- 
clusions can be drawn. Since dN/dt is proportional to the effective current density at 
the particular point in question, 

d sin 9 
dis 
do 


k cos 9. 


This indicates that the change in current density with respect to the angle @ is greatest 
near the {100} pole. The most obvious factor around the {100} pole that is affected by 
a cosine relationship is the exposed area of the surface of a layer. The true surface 
area at a particular point is composed of the exposed upper surface of the layers plus 
the bounding side surfaces, and the latter are dependent on the sine function. Thus one 
is led to the paradoxical conclusion that the contribution of the bounding side surfaces 
of the layers to the reduction process is a constant, or zero, or at least invariant with 
respect to change in angle from the {100} pole. 

From the exponential relationship in Fig. 7 one would expect that in order for 
layers to grow on the {110} pole an enormous increase in current density would be 
required, and in agreement with this, layer growth was never observed here even at 
high current densities. As was mentioned earlier, microscopic observations revealed 
that the extent of the transition region between the ,110} structure and the {100} 
diminishes with increasing current density, so that at 20 mA/cm* one is not able to 


distinguish the exact position of the transition between the two structures. Also, the 


radioactive studies reveal that no certain minimum can be established at these current 
densities, a trend that is already demonstrated in Fig. 6 by the curve obtained at 14-00 
mA/cm.? This fact may be related to the density of the planes, which passes through a 
minimum on the segment from {100} pole to the {110}. Finally, with diminishing 
current density one is able to reach a stage where the whole {100} pole lies within the 
transition region and, therefore, no layer structure is to be found at these values of 
current density, but rather a smooth region in accordance with the observations 
of Gwathmey and Leidheiser.® 

The chemical reaction of reduction of the ions to metal ad-atoms is controlled 
primarily by two factors: first, the supply of ions, which is diffusion-controlled, and 


4 
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secondly, the activation energy for discharge. These factors are presumably constant 
over the entire spherical surface, at least at the beginning of the process. The reduced 
atoms then undergo a change that eventually binds them to the underlying lattice. In 
order for such a binding to occur the ad-atoms are forced to migrate along the surface 
to kinks which provide a suitable co-ordinating position. Around the {100} pole the 
preferential type of binding is the continuation of the {100} orientation. Let us con- 
sider the process immediately following the first formation of a layer. The upper sur- 
face of the layer presents a smooth packed surface, relatively free of kinks. Hence the 
reduced atoms have only two possibilities, either to diffuse to the sides or to redissolve. 
rhe surface diffusion is governed by Einstein’s equation, *¥,” D.7,, where X, is the 
free mean path, D, the diffusion coefficient of the ad-atoms on the surface and r, the 
mean life time of the ad-atoms; the possibility therefore that an ion will diffuse to the 
sides depends on the distance of the site where the reduction took place from the sides, 
while the redissolution process depends on the concentration of ad-atoms at a particu- 
lar point. If we assume as a first approximation that the cathodic current is constant 
all over the upper surface of the layer, then there will be a surface concentration 
gradient of ad-atoms from the middle of the layer to the nearest sides. This concen- 
tration gradient is not linear but is steeper near the sides and becomes less with distance 
from these sinks. Thus the concentration of the ad-atoms at a particular point on the 
surface is greatest at the middle of the layer. Hence one will expect an increase in the 
dissolution rate (anodic current) as one approaches the middle of the layer. 

As the layer extends itself the increase of concentration in its middle becomes 
greater, and after a certain time this concentration can reach a certain critical value 
that forces nucleation and therefore initiation of a new layer, with a sudden depletion 
of excess ad-atoms at the point of nucleation. One therefore may expect that the con- 
centration at the exact middle will follow asaw-tooth function periodically varying with 
respect to time. Once a new layer is formed, a new sink and growth site has been 
created and therefore the excess surface concentration of ad-atoms falls to nearly zero 
at that particular point, while at neighbouring points the fall with time is more gradual. 
According to this and from our observations that indicate that no nucleation occurred 
on top of partially covered layers, one is led to assume that the distance between two 
consecutive layers (the one being on top of the other) cannot exceed twice the value of 
the free mean path of the ad-atoms on the surface (recalling that mean free path here is 
defined as the distance between kinks). 

These considerations lead to the general conclusion that there is no single value of 
net current (/ i,,) that characterizes the process of electrocrystallization, but that the 
value varies with the surface contour and also locally in time. A whole spectrum of 
net currents is to be expected. 
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CONCENTRATION POLARIZATION 
IN ELECTRODIALYSIS—I. THE ELECTROMETRIC 
MEASUREMENT OF INTERFACIAL 
CONCENTRATION* 


B. A. COooKt! 
National Chemical Research Laboratory, South African Council for Scientific and 
Industrial Research, Pretoria, Union of South Africa 


Abstract—The value of overpotential measurements in the study of concentration polarization 
occurring in electrodialytic systems with ion-exchange membranes is considered. With proper 
allowance made for the liquid junction potentials which arise, it is possible to estimate interfacial 
concentrations and thereby study events at currents below the limiting value. Experimental difficulties 
and sources of error are discussed, attention being given to the effect of ohmic resistance in the refer- 
ence electrode systems used and to the error introduced by measuring overpotential a short time after 
interruption of the polarizing current. The experimental results obtained are in agreement with 
simple concepts based on the Nernst idealization for film-controlled mass-transfer operations. This 
is in contrast to results reported in the literature on the use of pH change as a criterion for the 


limiting current in the electrodialysis of sodium chloride solutions. 


Résumé—Dans l'étude de la polarisation par concentration s’effectuant dans des systemes électro- 
dialytiques aux membranes échangeurs d’ions, la valeur intrinséque des déterminations de la surtension 
est discutée. En tenant compte des potentiels qui se manifestent a la jonction des liquides, il est 
possible d’estimer les concentrations interfaciales et d’étudier de cette fagon les phénomeénes aux 
courants inférieurs a la valeur limite. On discute les difficultés expérimentales et les sources d’erreur, 
avec mention spéciale de effet des résistances ohmiques dans les systemes d’électrodes de reférence, 
ainsi que l’erreur introduite par la determination de la surtension effectué > apres un court délai suivant 
interruption du courant polarisateur. Les résultats expérimentaux obtenus se conforment aux 
conceptions simples basées sur l’idéalisation Nernst et se rapportant aux phenomenes du transport 
de masse. Ceci differe des résultats décrits dans la littérature concernant l’emploi des variations du pH 


comme critére du courant limitateur dans l’électrodialyse des solutions de chlorure de sodium. 


Zusammenfassung—Es wird die Brauchbarkeit von Uberspannungsmessungen bei der Untersuchung 
der Konzentrationspolarisation, welche in Elektrodialysesystemen auftritt, betrachtet. Wenn die 
auftretenden Diffusionspotentiale geniigend beriicksichtigt werden, ist es méglich Grenzflaichen- 
konzentrationen zu bestimmen und damit Vorgange bei Stromstarken unterhalb des Grenzwertes 
zu studieren. Es werden experimentelle Schwierigkeiten und Fehlerquellen diskutiert, unter Beriick- 
sichtigung des Ohm’schen W iderstandes in den verwendeten Elektrodensystemen und des Fehlers, 
der durch das Messen der U berspannung kurze Zeit nach Unterbrechung des polarisierenden Stromes 
entsteht. Die experimentellen Ergebnisse stehen im Einklang mit einfachen Uberlegungen auf Grund 
der Nernst’schen Idealisierungen fir filmkontrollierte Stofftransportoperationen. Dies steht im 
Gegensatz zu Ergebnissen, die in der Literatur iiber die Verwendung der pH-Anderung als Kriterium 
fiir den Grenzstrom bei der Elektrodialyse von Natriumchloridlésungen mitgeteilt wurden. 


INTRODUCTION 


THE interface between an ion-exchange membrane and an electrolyte solution is sub- 


ject to concentration polarization when current is passed precisely as occurs in other 


* Manuscript received 23 February 1960. 
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film-controlled mass-transfer operations, such as electrodeposition. The existence of 


limiting current densities, and the undesirable nature of the consecutive processes 


occurring above the limiting current, are important factors complicating the practical 


application of electrodialysis, e.g. to water demineralization.!:?;3 


The Nernst idealization of supposing a sharply bounded stationary film of thickness 
6 to exist in the solution at its interface with the membrane, and of supposing diffusion 
along a uniform concentration gradient in the film to be the only ion-transfer action 
besides electrolytic migration, leads to the relation 
id(t — t) 
(< ) ——_—— (1) 
FD 
for the interfacial concentration c’ in a system of an ion-exchange membrane and an 
electrolyte solution. Here the plus sign relates to events on that side of the membrane 
on which the interfacial concentration drops, e.g. the anode side of a cation-exchange 


membrane, and 


bulk solution concentration 

current density 

transport number of the counterion in the membrane 
transport number of the same ion in the free solution 
Faraday’s constant 


mean diffusion coefficient of the electrolyte in the range c to « 
tino rent the co lit yn ‘ 0) \ ‘Id 
ling current, the CONQGITION ¢ Icias 


FD 


(2) 


Experimental studies of concentration polarization in electrodialysis have consisted 

ninations of i;,,. The limiting condition may be recognized from the 

ge relation displayed by the system,** while Rosenberg and Tirrell' have 

ivestigated changes in pH exhibited by a stream of electrolyte when passed through an 

-ctrodialysis apparatus, and have ascribed the first appearance of pH change to the 

limiting condition. Rosenberg and Tirrell’s results led to the extra- 

linary conclusion that in the electrodialysis of sodium chloride solutions with highly 

ve ion-exchange membranes an anion-exchange membrane gives rise to a sig- 

ntly lower limiting current than a cation-exchange type. Equation (2) indicates 

y the opposite should be found if 0 is supposed to have the same value 

) cases (as is reasonable, especially when forced convection is used and the 

hydrodynamic conditions are the same in both cases, since 6 can then be 
expected to be independent of current density’). 

rhe current/voltage method of recognizing limiting currents does not always yield 

unambiguous estimates of the limiting condition when applied to practical electro- 

dialysis apparatus: thus, de Haas van Dorsser and van Hoek® have suggested a quite 

arbitrary method of employing current/voltage data. Limiting current methods pro- 

vide no information about events below the limiting current, nor about concentration 

polarization on that side of a membrane on which the interfacial concentration is high 

(a phenomenon evidently connected with the deposition of insoluble scales on mem- 


branes"). There appears therefore to exist a need to study concentration polarization 
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in electrodialysis by methods other than limiting current determinations. In the 
present paper, the membrane overpotential brought about by concentration polari- 
zation is considered as a means of estimating interfacial concentration. 
INTERFACIAL CONCENTRATIONS FROM 
CONCENTRATION OVERPOTENTIAI 

M in Fig. | represents an ion-exchange membrane separating solutions of an 
electrolyte AB having bulk concentrations c, and c,. The polarizing current produces 
the concentration profiles and interfacial concentrations c,’ and c,’ as illustrated. E, 


E; 


Fic. 1. Polarized system of ion-exchange membrane, M, separating 


solutions of electrolyte AB having concentrations c, and cy. 
and E, are reversible electrodes, not necessarily identical, contacting each bulk solu- 
tion. The e.m.f., e,, between them immediately after interruption of the polarizing 
current is that of the system 


E, | AB(c,) | AB(c,’) | AB(cy’) | AB(cs) | Eo, 


I 
I 


where | denotes a boundary furnished by the membrane and | a liquid junction; the 
end junctions include any salt bridges used. By deducting the e.m.f., e,, of the depo- 


larized system 


E, | AB(c,) | AB(c,) | Es, 


the concentration overpotential, 7, is obtained, i.e. the e.m.f. of the concentration 
cell n m 
AB(c,) | AB(c,’) | AB(es') | AB(c) | AB(c,). (3) 
A simplified expression for the e.m.f. of (3), in terms of mean ionic activities, a+, is 
(fora 1:1 electrolyte), 
2RT . . 

F v )y (a on (4) 
in which 7, is the cation transport number applicable to the membrane, and ¢, to the 
liquid junctions. Then, if either (a--), or (a+-),’ is known, or a relation between the 
two (see below), the unknown interfacial concentration can be obtained in terms of the 
corresponding mean ionic activity. In (4), account is not taken of the effect of electro- 
osmosis upon membrane concentration potentials, an effect which depends upon the 
extent of electro-osmosis (“water transport number”) and the concentrations. 
Although it is possible, using Scatchard’s treatment,’ to estimate the necessary correc- 
tions, it is probably more satisfactory to proceed empirically as illustrated in the 


following procedure. 
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Concentration cells with membranes, 
m 
AB(x) | AB(y) | E,, (5) 
and with liquid junctions, 


AB(x) | AB(y) | E,, (6) 
are set up with reference electrodes E3;, Ey and with appropriately varied concentrations 
x, y, the manner of varying them being chosen in accordance with any information 


, 


available concerning the variation of c,' and c,’ (cf. below). Let (5) and (6) respectively 
'e, and e,’ when x = ¢,', vy = cy, and of e, and e; when x = q, 


e e e,) is the e.m.f. of the following system: 


\ B(c,) | AB(c,') | AB(c,’) | AB(c.) | AB(¢;). 


juid junctions only, and as only one electrolyte is involved, so that 


ndependent of the manner in which they are formed, the total e.m.f. 


(3) 


liently be used graphically, the difference (e, — e; ) being 

> concentrations x, y in cells (5) and (6), and the unknown 

obtained from a knowledge of 7, e, and e;. It may be 

il procedure does not rest upon simplifying assumptions 

tivity coefficients, which often introduces an element of 

btained with the aid of reference electrodes and salt bridges. 

the use of (4) with appropriately chosen mean transport 

ity data, the transport number in the membrane, ¢,, being obtained 

y rather than by an electrodialysis procedure (which yields “true” 
Del . so that the effect of electro-osmosis need not be considered. 

source of difficulty in the above is the fact that one of the interfacial 

» known, or at least a relation between the two in order to use 

order to carry out the empirical procedure. In studying natural 

membrane/solution interfaces, the compartments holding the bulk 

be made wide enough to admit stirrers and one side can be substantially 

‘ized by stirring. By introducing an experimentally determined correction for 

tion of depolarization by stirring, errors may be made very small provided 

and speed of stirring are such that stirring one side has no mechanical 

1 the natural convection on the other. In many practical arrangements, e.g. 

electrodialysis apparatus with closely spaced membranes, depolarization of one side by 

stirring is not possible, in which case the assumption might be made that c, — ¢,' = 

Cy’ — ¢C, When the imposed hydrodynamic conditions are the same on both sides: 

this may be expected to hold up to currents at which c,’ becomes small compared with c,. 


rhis may be verified by writing integrals of the general differential expression for liquid junction 


potentials 


de —dlina 


F 


RT wt 


for each component junction of (7), i referring to each ionic species. The result then emerges without 


t being assumed independent of a. 
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Che effect of different imposed hydrodynamic conditions on the two sides could 
then be studied by reference to findings obtained when the conditions are the same. 
Another possibility would be to choose, say, c, large compared with c,, in which case 
side (2) would make only a small contribution to the total concentration overpotential 
even at currents sufficient to cause considerable polarisation on side (1). A combination 
of this and the previous suggestion could be used to reduce uncertainty to a minimum. 


EXPERIMENTAL METHOD 


Electronic current interrupters, the use of which is well known in the measurement 
of overpotential at metal electrodes, may conveniently be used for the present purpose 
if the current demand of the electrodialysis system is moderate. Alternatively, mechani- 
cal or manual interruption of the polarizing current is possible if combined with a 
suitable means of registering the potential difference between the reference electrodes 
immediately after interruption, e.g. a suitably triggered cathode-ray oscilloscope. A 
difficulty that arises is that of providing an earthing point within the electrodialysis 
system in order to overcome the pick-up of stray a.c. in the measuring circuit. The 
over-all resistance of calomel reference electrodes fitted with asbestos-fibre or other 
flow-limiting tips in the salt bridge is generally such that considerable stray a.c. is 
picked up. When studying events at polarized metal electrodes, e.g. as illustrated in 
Fig. 2(a) in which the cathode C, polarized by current from the interrupted supply /, is 
being investigated by means of the capillary tip 7 associated with a reference electrode 
connected to the oscilloscope amplifier V, it is natural to ground the metal electrode 
since most “single-ended” oscilloscope amplifiers have one side grounded. Normal 
precautions against the pick-up of stray a.c. are then sufficient even if the tip and 
reference electrode system T has a fairly high resistance (say, 20,000 2). In any event, 
overpotentials at metal electrodes are usually fairly high, and measurements are not 
generally required to the same precision (say, 0-1 mV) as for the rather small concen- 
tration overpotentials of concern here. 

In the membrane system of Fig. 2(b), M’ and M” are membranes present merely to 
shield the membrane under test, M, from electrolysis products formed at A and C. 
Using the simple amplifier V with the reference electrode system T, grounded, it is not 
possible to ground the cathode (or anode) without introducing complication from the 
cathode (or anode) overpotential signal into the signal from 7, and 7,. With the 
cathode ungrounded, the stray a.c. picked up may be sufficient to mask the signal 
required from 7, and 7;, although it has been found possible to use this arrangement 
with special precautions taken against stray a.c. and with limited gain used in the 
amplifier. Since filtering of the a.c. affects the frequency response of the system, 
measurements are better made by the use of the differential amplification system, Fig. 
2(c), which is a feature of many modern oscilloscope amplifiers. Here, signals reaching 
the identical amplifiers V, and V, are recombined out of phase, permitting virtually 
complete cancellation of stray a.c. 

Further consideration may be given to the arrangement of Fig. 2(c) with the aid of 
the representative circuit diagram, Fig. 3, which indicates the position immediately 


after interruption of the polarizing current. Here the elements enclosed by the dotted 


line are electrolytic in nature: e, and e, are the anode and cathode half-cell potentials 
(specified against an arbitrary standard) respectively, e,, is the concentration e.m.f. to 
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be measured, and e,’ and e,” are the membrane potentials (including any over- 
potentials) acting at M’ and M” respectively. B and D are the points at which the tips 
of the liquid junctions connected to the reference electrodes are inserted; the tip and 
electrode systems have resistances of r’ and r” respectively. e is the electrode potential 





















































se of interrupted current source, /, and oscilloscope amplifier, V, to measure 
overpotential registered at tip T of reference electrode system: 
(a) direct study of polarized cathode C, 
(b) study of membrane overpotential with simple amplifier, 
(c) with differential amplifier V, V2, 
(d) differential amplifier with preferred grounding system. 


of each reference electrode (assumed identical for the sake of simplicity) specified 


against the same standard as the anode and cathode half-cell potentials e, and e,. 


In the external circuit a variable resistance, r, is connected to whichever reference 
electrode has the lower resistance (as shown r’ < r”) and a potentiometer, E, com- 
pletes the circuit to the input resistors R, and Ry. In the line between cathode and 
ground a source of variable potential difference, E,, of negligible output resistance, is 
inserted. E, may conveniently consist of a battery which is switched in and out, the 
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cathode being short-circuited to ground when it is out. Kirchhoff’s network laws then 
yield for the voltages appearing across R, and R, 





Fic. 3. Representative circuit diagram for system of Fig. 2(c) 
immediately after interruption. 


and the observed voltage resulting from differential amplification is 


Rr’ +r) 


—— (9c) 
r)( Ry i 





(e, 


Vons therefore contains, in general, a component of the cathode potential as well as of 
e,, , and it is readily seen that this spurious component is appreciable if £, and r are 
zero and R,r” ~ R,r’ because (e, + e) is generally much larger than e, (e,,” would in 
most cases be of the same order as e.). 

The second term in (9c) may be reduced to zero by appropriate choice of either 
E, or of r, the criterion being that Voy; must be insensitive to variation of r or E, in 
each case respectively. In practice it is better to find the value of r that makes Vops 


independent of E,: it is not possible with a fixed value of E, to balance the term 


(e, e,,’ + e— E,) to zero at all points of the current/time curve since, in general, 
e, alters rapidly after interruption of the polarizing current. If, then, ris set so that Vos 
is constant over a wide range of change of E, (say between 0 and 1:5 V), 


y ( F) R 
aco 6,27 38)": 
) I R, . r 
and the usual null-point method of determining potential difference is applicable, i.e. 


&. E for Vons 0. 


Z 
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In the idealized picture of the polarized membrane system, Fig. 3, the e.m.f.’s 
e,,é,,. and e, were supposed not to be associated with any internal resistances. Fuller 
consideration of the matter leads to a more complex expression for Vops than (9c) but 
in no way affects the subsequent argument, since the only factors which are altered are 
those by which (e E) and (e e,,. + e — E,) are multiplied; these factors con- 
tain resistance terms only. 

\ situation which may arise in operating the circuit of Fig. 2(c) is that the individual 
voltages appearing across R, and R, (given, for the period of interruption, by (9a) and 
(9b), but which include considerable ohmic terms during the portion of the current 
time curve while current is on) may overload the input stages of the individual ampli- 
fiers. The result may be a false value for the difference Vopns. This can to some extent 
be overcome by inserting an appropriate counter-e.m.f. in the line between cathode and 
ground, i.e. in the position of E, (Fig. 3), so as to bring the input amplifiers into a 
suitable range of grid voltage. A better measure against overloading, which is effective 
throughout the current/time curve, is indicated in Fig. 2(d). Here grounding is accom- 
plished in the bulk solution at a point in the neighbourhood of one of the reference 
electrodes by means of a small metal electrode, P, independent of the working elec- 
trodes A and C which are left ungrounded. The principle of operation is precisely the 
same as that outlined above for Fig. 2(c), but the ohmic voltage losses included in the 
voltages across R, and R, while current is on are much smaller. Using merely a short 
bright or platinized platinum wire for P, the modified system has been found to give 
effective cancellation of stray a.c. without overloading the input amplifiers at high 
polarizing currents. 

Leakage capacitance to ground in each reference electrode system can cause the 
voltage/time trace registered on the oscilloscope to be distorted during the initial 
period after interruption even when resistances are balanced as required by equation 
(9c), i.e. no vertical movement of the trace when E, is varied. The distortion can 
be partly eliminated by shunting whichever reference electrode system has the lower 
leakage capacitance to ground with an appropriate small capacitor. By using a non- 
selective membrane (to which a bleached parchment paper is a good approximation), it 
can then be determined at what time after interruption the voltage/time trace is freefrom 
distortion, since the non-selective membrane/solution system should exhibit negligible 
overpotential. In the present work, no special precautions have been taken to obtain 
the utmost frequency response in the measuring system, and the earliest time at which 
valid readings of voltage are possible has been found to be ca. 20 ms after interruption. 
Most generally, the value after 40 ys is the one recorded and, except possibly in the 
region of the limiting current, this value cannot differ materially from the instantaneous 
value at interruption because of the slowness of the decay of the concentration over- 
potential in all but violently stirred systems. Assuming the following relation, based 
on the Nernst idealization, 


D/82 


l on 


( dt 0 


for the initial rate of rise of interfacial concentration at a membrane which has been 
operated at or above the limiting current in solution of bulk concentration c, to apply 
to the first 40 ws after interruption, the interfacial concentration may be expected to 
3 


rise from zero to about 10-% of the bulk solution concentration during this time in 
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systems having D = 2 = 10-° cm*s"' and 6 = 9u. There can be no difficulty in 
recognizing the limiting current in such a case although the observed overpotential may 
be a good deal less than the true value. Most practical electrodialysis systems have 
6 values larger than 9, so that the error in estimating interfacial concentrations due 
to the observation of the concentration overpotential some 40 ws after interrupting the 
current is unimportant. Below the limiting current, the error introduced is negligible. 


RESULTS 

The concentration overpotentials found for anion- and cation-exchange membranes 
operated at a current density of 5-0 mA/cm? in unstirred 0-1 N sodium and potassium 
chloride solutions at 25°C are shown in Table 1. The experiments were carried out on 
a cell of circular cross-section, the membranes, “*Permaplex” A1l0 (anion-exchange) 
and C10 (cation-exchange) (The Permutit Co. Ltd., London), being mounted between 
flanged glass tubes of 3-2 cm diameter. Saturated calomel reference electrodes were 
used to make contact with each bulk solution at points about 2 cm away from the 
membrane on either side. The experimental arrangement was such that the bulk 
solution concentration could not change in the compartments bounding the mem- 


brane under test during the time taken for the steady state to be reached (about | min). 


ERPOTENTIALS AND INTERFACIAL CONCENTRATIONS 
MEMBRANES IN UNSTIRRED 0:1 N NaCl AND KCl SoLuTIO? 


CURRENT DENSITY 


960/6 


[he approximately equal overpotentials found 
KCl solution are to be expected from (1) and (4) since both 
same high counter ion transport number, 0-98, in solution 
Che interfacial concentration, c, in Table 1, was obtained by making use of the empiri- 


cal procedure outlined above with the assumption that numerically identical concen- 


t 
tration differences between bulk and interfacial solution existed on the two sides: 


serious error is unlikely here since both sides were unstirred, the polarization was 
remote from the limiting condition, while the density coefficient of KCI solutions and 
the diffusion coefficient of this electrolyte in water do not vary markedly in the range 
between 0-05 and 0-1 N concentration. The Nernst layer thicknesses, 6, were calcu- 
lated from the interfacial concentrations using (1). Virtually the same values resulted 
for the two types of membrane, their order of magnitude being similar to that generally 
reported for systems with natural convection.° 

In the case of NaCl solutions, equation (1) predicts that the interfacial concen- 
tration c,’ is higher at the anion than at the cation membrane for the same current 
density, while (4) indicates that for the same interfacial concentrations the observed 
overpotential with anion membranes is numerically less than with the other type, the 
membrane and liquid junction contributions to the overpotential being in opposition 
in the anion membrane case. For the same current density, the result is much less 
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overpotential with the anion membrane, in agreement with the data of Table 1. The 
facial concentrations obtained from the overpotential results differ in the sense 

‘d by equation (1) although the resulting 6 values are not quite the same. A 

‘nce of this kind between the 0 values is, however, to be expected for a system in 
natural convection contributes to mass transfer, the smaller 6 value being asso- 


ul 


ith the greater concentration difference between bulk and interface. The 


trations and current voltage curve for a 
nstirred 0-05 N KCI solution 
solutions might be ascribed to the somewhat 


this electrolyte, namely 47-6 cm’ equiv! against 41-6 for 


) values at anion- and cation-exchange membranes in 
nagnitude smaller than that reported by Rosenberg and 
ig currents as recognized by pH change. In view of 

ne preliminary experiments have been carried out to test the 
1e | ting current and the incidence of pH change when electro- 
yut through the two types of membrane in NaCl solutions. CO,- 
N solutions were used and a very small amount of H* transport was 
of the cation-exchange membrane at about twice the limiting 
the H* transport accounted for no more than about 0:1 per 

1 excess of the limiting value. This is in qualitative agreement with 
rst and Partridge and Peers'’. In the case of the anion-exchange 
sus OH™ transport was found just above the limiting current: a 
nvestigation has not been made to test the exact point in relation 

at which the onset of pH change occurs. In the case of both 

‘nt was known both from overpotential and current 

is agreed well. It is clear that the relationship between 


lysis and the condition of limiting concentration polarization 


that pH change is an unsatisfactory criterion. 


son between the present electrometric method and the current/voltage 
iting limiting currents is given in Fig. 4 for a cation-exchange mem- 
Machine and Foundry Co., Stamford, Conn., U.S.A.) in unstirred 


yn. The exposed section of membrane in this case was rectangular 





Concentration polarization in electrodialysis—I 317 


in shape and the tips of the saturated calomel reference electrode systems were brought 
to within about 2 mm of the membrane face on either side, in order to permit accurate 
determination of the current/voltage curve. Curve A, derived from measurements of 
the concentration overpotential, shows the fall in interfacial concentration as current 
density is raised, the estimated interfacial concentration reaching virtually zero 


(in comparison with the bulk solution concentration) at 5-7 mA/cm.* Curve B shows 


the total overpotential while current is flowing, i.e. the observed voltage drop at each 
current less the ohmic loss appropriate to the completely depolarized system between 
the reference electrode tips. The limiting condition is less well-defined on curve B than 
on A, although it is clear that the region of limiting current recognizable from B 
includes the value obtained more accurately from A; the two methods may therefore 


be considered to be in agreement. 
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THE GENERAL THEORY OF POLAROGRAPHIC 
KINETIC CURRENTS* 


J. Koutecky and J. KORYTA 
Institute of Physical Chemistry and Polarographic Institute, 
Czechoslovak Academy of Sciences, Prague, Czechoslovakia. 


Abstract unified mathematical formulation of the transport problem to the dropping electrode, 
accounting for diffusion, chemical reactions in solution and electrode reactions, is given. The method 
for the reduction of the problem to a diffusion problem where the effect of chemical reactions is 
idary conditions is described. Conditions are defined for appearance of a kinetic 
he contrary, of a diffusion current dependent on equilibrium constants of chemical 


general results are exemplified by the case of a single chemical and a single electrode 


orésente une formulation mathématique unifiée du problem du transport aux electrodes 
e rend compte de la diffusion, des reactions chimiques et des réaction d’électrodes. 

> par laquelle le probleme d’ensemble est réduit a un probleme de diffusion ot 
miques est restreint a des conditions aux limites. On définit des conditions 
courant cinétique et, au contraire, pour celle d’un courant de diffusion 
d’équilibre de réactions chimiques. Les résultats d’ensemble sont illustreés 


mique et d’une réaction d’electrode uniques. 
Zusammenfassung 5 wv ine vereinheitlichte mathematische Formulierung des Transport- 
problems an ypfe troden ausgearbeitet, welche sowohl die Diffusion wie auch chemische Reak- 
1 Elektrodenreaktionen beriicksichtigt. Es wird eine Methode beschrieben, 
»blem auf ein Diffusionsproblem zuriickzuftihren, bei dem der Einfluss der 
iuf die Randbedingungen beschrankt ist. Es werden die Bedingungen fiir das 
Stromes, oder eines Diffusionsstromes, je nach dem Wert der Gleichge- 
Reaktionen, festgelegt. Die allgemeinen Ergebnisse werden am 


- und einer einzigen chemischen Reaktion illustriert. 


I INTRODUCTION 
rHE solution of a considerable number of transport problems occurring in electrolytic 
processes in which the participating reactants undergo fast chemical reactions in the 
neighbourhood of the electrode has been given (see the most recent review'). The 
procedure hitherto of solving the more complex problems, with other than first 
order reactions or with different diffusion coefficients of the individual components, 
is highly complicated and not lucid. However, common features of the solutions make 
apparent the possibility of a unified formulation of any transport problem, and 
suggest a method by which the latter could be reduced to a diffusion problem in 


which the effect of the electrode reactions and rapid chemical reactions would be 


accounted for by the boundary conditions for the electrode surface. 

The significance of such a general theory of electrode processes with very fast 
chemical reactions, however, is wider than a purely methodical one; it enables us to 
show generally the conditions under which the participation of very fast chemical 
reactions give rise to currents jointly determined by the reaction rates (the so-called 
kinetic currents*»*) and when, vice versa, the circumstances under which the par- 
ticipation of such reactions merely leads to the dependence of the current of diffusion 

* Manuscript received 1 February 1960. 
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character upon the equilibrium constants of the corresponding chemical reactions. 

A further problem that has not been hitherto satisfactorily elucidated is the 
relation of the rigorous treatment of transport phenomena in polarographic kinetic 
The latter 
method substantially confines the effect of the chemical reaction to the so-called 


5.6.9.10.11 


3—8 


currents to the approximate method of solution of such problems. 
reaction layer and by employing a series of inexact simplifications, diffusion 
to this layer is accounted for by the Ilkovié equation for the average polarographic 
diffusion current.*.% The approximate method provides relatively good results in 
those cases where the participating chemical reactions are very fast, whereas in the 
case of slow reactions it breaks down.’* The mutual relation of the two methods can 
evidently be revealed only by a general analysis based on reducing the rigorous 
formulation of the transport problem to a diffusion problem. 

Although the present analysis refers to the rather complex case of electrolysis at 
the dropping mercury electrode, an analogous procedure may be employed in the 
treatment of other types of electrolysis. 


Il. FORMULATION OF THE TRANSPORT PROBLEM 
rhe quantitative formulation of transport phenomena involving chemical reactions 
proceeds from some simplifying assumptions. These are the assumptions used in the 
derivation of the Ilkovié diffusion equation substantially concerning the geometry of 
the electrolytic system with a dropping mercury electrode,'.1°."* as well as the assump- 
tion of the electrode double layer, as far as the latter represents only a small boundary 
portion of the reaction layer, not interfering in the course of the chemical reac- 


tion.'’.!8.!9 Moreover it is assumed that adsorption upon the electrode surface is 
without effect on the electrolytic process. 

Let us assume that the electrolytic process* considered involves the components 
4, Between these components there occur K chemical reactions, the 


stoichiometric equations of which may be written in the form 
~ * (1) 


where ,,; are the corresponding stoichiometric coefficients, being positive and negative 


integers including zero. A zero value of the coefficient n,,, denotes that the k-th 


J 


reaction does not involve the substance 4A... 
The electrode reactions are described by analogous stoichiometric equations 

N 
> m;,A; + ze = 0, ; ; (2) 

i l 
where m,; are the conesponding stoichiometric coefficients the values of which are 
subject to the same conditions as the values of n,;. e is the symbol of the electron. 
Mass transport in the neighbourhood of the electrode is described by a system of 

N partial differential equations®:”?.*" 

0c, 2x Oc, K 


aait Sige Y n;.p,F, (c, ... Cw). 
a” ae) ee se : 


* The concept “electrolytic process’ denotes the set of all processes involved in electrolysis, 


D 


i.e. diffusion, chemical reaction and electrode reactions. The electrode reactions are understood 
to be processes occurring directly on the electrode surface, associated with transfer of electric 


charge. 





320 J. Koutecxy and J. KoryTa 


The first two terms on the right side of (3) describe, in the Ikovié approximation,” 
mass transport by the diffusion and the convection due to the growth of the dropping 
electrode. The remaining terms denote the rate of formation (or disappearance) of 
substance A,. The function F; is given by the relation 


F;= [I ¢ . (4) 


characterizing deviation from equilibrium of the j-th reaction, the equilibrium constant 


of which is 
\ 
7 *n 
IT ¢, > (5) 
i=1 


where c,;* is the equilibrium concentration of A;, p; is the rate constant of the j-th 


chemical reaction. 
he partial differential equations (3) are supplemented by the initial and boundary 


conditions for x > © for substances capable of existence in bulk solution 


(6a) 


For substances capable of existence within the dropping electrode, the analogous 


initial and boundary conditions for x — © are 


Respecting the equilibrium conditions (5) there holds 
j=1,...K: Ffo*,...¢y*) = 0. (5’) 


The boundary conditions for the electrode surface follow from the equality of 
the diffusion flux of A. across the electrode surface to the rate of the electrode 
9,22,23,24 


reactions of this component 
. VU 
D; = > mjc, ..- Cy), (7) 
Ox 1 
where the sign holds for substances capable of existence in bulk solution and the 
sign applies for substances existing within the electrode. The function d, is defined 


by the relation 


$(c,... Cy) = ki fE) TT ct k_f{E) [7 oc; ™#, (8) 


where k, (E), k_,(E) denote the rate constants of the electrode reactions depending 
on the electrode potential E. 
The equilibrium constant of the j-th electrode reaction is defined by 
soe k_{E) ~ ; 
A(E) = —— = [] c?*"™, (9) 
k..(E) pay 
where c,;** is the concentration of the substance A; at the electrode surface at equi- 


librium with respect to the j-th electrode reaction. 
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Ill. CONSEQUENCES OF THE GENERAL FORMULATION® 
For brevity we introduce the operators 
0 
FY 


and rewrite equations (3) in the form 


é, 


By a linear combination of equations (3’) we obtain 


kK 
S ain pF fc, ... Cy). (11) 


l ] 


“- 


\ \ 
NS «.6-c N 
1 


It follows that the condition for the right-hand side of equation (11) to be identically 


equal to zero Is 
\ 
> a, 0 (=1,...K). (12) 


Analogously by a linear combination of the relations (7), 


—s 


) l l 


\ Cc \ 
> (+) 8. DA— > +2... (13) 
— r pet ite ) , , i 


1 


we obtain the condition for the right-hand side of (13) to be identically equal to zero 
0 (/ were i) (14) 


Finally there may exist linear combinations of the concentrations such that the 


equations (11) and (13) without their right-hand sides hold simultaneously. Thus, 
\ 

if we form the linear combinations > > y,,«,,c; they evidently obey the equations 
i=l p 

of the type (12) without their right hand sides and according to equation (7) 


i 
3 yay 
—_— 
p 


‘ ae 


= 2 | Wrote Di( =") 2 


] l 


the right hand side of which vanishes if 
= 
D 


If we introduce 


there simultaneously holds (compare equation 12) 


N 
SY En 
—— 


ru'jt 
i=1 


N 
0, »> &um,, = 0. (18) 


ri ji 
l 


Equations (12) represent K homogenous equations for the Nunknown ~,;._ There thus 
exist N-K’ linear independent systems of the coefficients ,, ...%,, where K’< K is the 


0 
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rank of the matrix of the stoichiometric numbers n,;,. Analogously there exist N—M’ 


linear independent systems of the coefficients f,,... 8, where M’ < M is the rank 
of the matrix of the stoichiometric coefficients m,;;. The number of linear independent 
coefficients &, is N — (M + K)’, where (M +- K)’ <(M + K) is the rank of the 


combined matrix of the stoichiometric coefficients n;, and m 


Ny; lay oe ey 








Mary 


ks of the considered matrices is naturally related to the depolarization scheme. 
ample the scheme of the chemical reactions is composed of a chain of reactions 
‘of components of which exceeds the number of reactions 

the reactions in the solution form a closed chain of reactions 

reactants equalling the number of reactions, then K’ K 2 


1atrix is thus of the form 








int of the coefficients n,, is evidently equal to 


Q Q 


[[ a” (—1)° TT 7; 441, 
i l 


of notation the definition 7g , Ng g41 1S employed in this 
vel this determinant is zero for a closed chain of 


us considerations can evidently be applied to the matrix of the stoichio- 


and to the combined matrix of the coefficients m,, and n,,. Of 


hicients 


special importance is the case where the chain is composed of chemical as well as 


electrochemical reactions, since such a depolarization scheme corresponds to the 
regeneration of electroactive substances by chemical reactions. 


If for a given number p which characterizes the systems of the coefficients ~,,, 


as (19) 
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where D, is the value common to all i for which «x, 0, we may write 


where 


Equation (20) describes diffusion towards the surface of the dropping electrode 
uncomplicated by chemical reactions for the linear combination as defined by the 
relation (21). If the relation (19) holds for all the A K’ linear combinations y,, 


we may write boundary conditions of the form 
oD tae (22) 
Ox /a 


[he boundary conditions (22) and the partial differential equations (20) lead to 
relations for the concentrations of the participating components at the surface of the 


electrode (see Appendix), 


\ 
x=0 : D y,V7(D,) y > Ei (D)) c;*. (23) 


IV. SIMPLIFIED TREATMENT FOR VERY FAST ELECTRODE REACTIONS 

An electrode reaction may be considered as a very fast one if the concentration 
of the electrode reactants is governed by a relation not containing mass fluxes across 
the electrode surface. This relation expresses either the condition of electrode equilib- 
rium or the condition of zero concentrations of some of the reactants at the electrode 


surface. We introduce the definitions 


TT cm — ACE) TT cio™, * = TT of — 46) TT of ™ (24a) 


(24b) 


for the case k k_;. For brevity we write (c;),_, Cj. These quantities charac- 
terize the deviation from equilibrium of the j-th electrode reaction on the electrode 
surface at a given time, or the extent of the deviation at the time ¢ = 0. Furthermore 
we denote k Max (k.;, k_,). 

After dividing by k,f,*, the boundary conditions (7) may then be written in the 


form 
- 


CC; 
DM (k f,4)3 gga. (25) 
Ox ' 

The left-hand side of equation (25) may be easily estimated, bearing in mind that 
the instantaneous polarographic current cannot exceed the hypothetical diffusion 
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current that would be provided by the electro-active and electro-inactive components 
participating in the depolarization process. Thus 


where 


stands for the thickness of the diffusion layer D = Max (D,,...Dy) and D’ 
Min (D,, ...D,). Itis evident that in special cases this estimate can be made consider- 
ably more precise, since usually a simple consideration suffices to find one or a few 
components, the diffusion flux of which cannot be exceeded by the gradient of any 
substance participating in the depolarization process. There thus exists a quantity 
with the dimensions of a concentration for which 


(28) 


as well as 


D=. (29) 
A 
If the quantity /,,* is finite and k,, very large, the magnitude Dy Ak ,f,,* is evidently 
very small and therefore the same must apply for the absolute value on the left-hand 
side of equation (25). Whence for the right-hand side of that equation 
MV k f, 


> m,, 


j 73 | (30) 
f,* | 


Let us assume that all the electrode reactions are sufficiently fast as to make the 
left-hand sides of the equations (25) negligibly small for any p. In that case the 
relations (25) may also be written as 


Ml 
> mk, f, = 9, (31) 
j=1 


since the right-hand sides of the equations (25) are negligibly small compared with the 
initial values of the deviation f,*. From the system (31) there are M’ linear indepen- 
dent equations. If, in a special case M’ = M, the relations (31) represent a system of 
M homogenous equations for the quantities k; f; that can be satisfied only by the 


trivial solution 
(32) 


(33) 


If, on the contrary, some of the electrode reactions are not so fast as to make the 
ratio of the boundary conditions (7) to the corresponding quantity k,f,* small, the 
choice of the quantity k, has to be confined to the remaining fast electrode reactions. 
Then of course on the right-hand sides of equation (25) and thus also (31), terms 
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relating to slow electrode reactions, may be neglected since the ratio k,/k,, will be very 
small. From equation (30) then follow the conditions (31) for the equilibria of the 


fast electrode reactions only. 


V. THE CONCEPT OF THE REACTION LAYER IN VERY FAST 
CHEMICAL REACTIONS ?®: 9: 10, 11, 20, 25, 26, 27 
According to section III, after the formation of the suitable linear combinations 
there remain K’ partial differential equations containing terms that depend on the 
rate of the chemical reactions in solution. In those equations of the form (3) we may 
estimate the terms (2x/31)-(0c,/0x) and 0c,/0t. For the first term, evidently 


| 2x dc 2xy 
izvoxl “SE 


(34) 


where A and y are defined by the relations (27) and (28). The differential of con- 
centration with respect to time will be of the order of magnitude y/r. Thus 
0c =! y 2x 
| D S n;p;F (e Cy) | : —| 
- — £ 4 1 le fs \ | “ 
Ox l | l 3A 
Let us assume that some of the quantities p; or p,;o; are so great as to render the 
expression p,tF;/y very great compared to unity, for time intervals of a magnitude 
comparable with the drop time and for points at which equilibrium has not been 


established with respect to the j-th chemical reaction: 


| p tk. 2 

| (36) 
[he left-hand side of the inequality (35) then contains the difference of at least two 
large numbers, being equal to or greater than a finite number. It thus may be written 


ac K | i 
Dix > Ny PsF AC, . . . Cn). (37) 


These K’ equations describe the stationary state due to mutual balancing of the 
rates of diffusion and chemical reactions. 

By means of the relations (37) an estimate may be made of the distance from the 
electrode surface in which the reactant concentrations satisfy the chemical reaction 


equilibrium conditions, i.e., stated precisely, where 
(38) 
e, being a chosen small number and Fj defined as 


Fig F(Cyo, - - « Cxo)- 


For such distances we may write with sufficient accuracy 


N 
I< 
i=] 
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From the K’ equations (37) the quantities F,(c, . . . cy) may be evaluated, 


(41) 


where D is the maximum value of the diffusion coefficient and the significance of the 
linear combination « may be gathered from (37) and (41). 
The value of » at a distance x from the electrode surface is expressed by a 


McLaurin series with a rest, 


~ 


dw 20 
(0) ) x =I=—} **, (42) 


where # is a number between 0 and |. Substituting from relation (41) and dividing by 


the distance from the electrode surface we obtain 


oAQ) how x 
x Ox/o 2D 


PAF ro (43) 


The left-hand side of equation (43) is the difference between the gradient of the linear 
combination of the concentrations of A; at x = 0 and the gradient of the combination 
that would correspond to its linear behaviour between the electrode surface and the 
point x. Because of the limitation of the coefficients »;, according to (29), the absolute 
value of this difference is smaller than Q(y/A), where Q is a positive number of order 
|. Under the assumption that |F;| is a decreasing function of the distance from the 


electrode, the following inequalities apply: 


| Oy | x 
A | 2D 
or according to the definition of A (Equation 27) 


(45) 


| 
, 
| 


where Q’ is again a positive numbe1 of the order of unity. 

According to the assumption (36) the right-hand side of (45) is a very small 
number for time intervals comparable with the drop time and for points in solutions 
in which equilibrium of the j-th chemical reaction has not been established. The 
distance in which the deviation from equilibrium of the j-th chemical reaction begins 
to be negligibly small determines the thickness of the reaction layer u; for which, 


according to (45), evidently 


(46) 


The value of the quantity «; depends of course on the choice of the quantity ¢,, i.e. on 
the extent of the allowed deviation from equilibrium. 


VI. THE COURSE OF THE CONCENTRATIONS IN THE 
REACTION LAYER*®*? 
[he assessment of the conditions of the appearance of kinetic currents requires 
an estimate to be made of the deviations of the concentrations c; at a distance u 
Max (u,) from the corresponding concentrations at the electrode surface. We therefore 
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employ a MacLaurin expansion in the form 
- 
Cc, 
CAM) Cio — LL, 
OX/ nb 
where #? is again a number between 0 and 1. Thence we obtain an estimate of the 
difference cu) — Cj for which, respecting the inequality (29) we have 
! | 
| CAM) Cin y u D 
————— | |. (48) 
ec," Coil Kk,” cl & it 


0 


It follows from the inequality (46) that at a distance « we have with sufficient accuracy 
c(u) 7 (49) 
as long as the relation 


(50) 


» * , 
Ci9 


i 


is not satisfied. The relation (50) without the simultaneous validity of (49) can be 
satisfied, then, only if the value of c;* is very small compared to y 

Here it is necessary to remember that y may be substantially greater than the 
concentrations of any substances that are usually considered in the simplified “pseudo- 
monomolecular” formulation. This situation arises in catalytic currents,*”° where y 
is related to the concentrations of substances that may be present in excess.'””° 
However, in reactions preceding, or consecutive with respect to, the electrode reaction, 
y is always of a magnitude comparable with the concentrations of the substances being 
considered. 

For any linear combination as defined by the relation (21) with at least one non- 
zero coefficient «,; for the substance A; with its concentration not satisfying the 
relation (50), we must have 

y (u) wy (OQ) 


y»* — y,(0) 





where 


N 
y,(O) > L nil ioe 
t 1 


Whence it follows, as long as y,(0) is not very small, that 
y (u) = y,(0). (53) 
The subsequent procedure necessarily requires the derivation of a relation between 
the concentration gradients at the electrode surface and the external boundary of the 
reaction layer. We therefore investigate the value of 6 as defined by the relation 
0 \ 


, (> Dei) y Be Dy emPiei), ; (54) 


where ~,,, satisfies the relations (12). We then have 
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In this rearrangement the relations (11) and (12) have been used and the values of the 
time derivatives and the concentration gradients were estimated in a similar manner 
as in arranging the partial differential equations from which it was not possible to 
eliminate the terms expressing the chemical reaction rates. Q is again a number of 
unit order of magnitude and D,, is a suitably chosen diffusion coefficient. Because 
of the inequality (46) the conditions may be well approximated by 


¥ x,,D,(<") 
OX 


Vil. THE REDUCTION OF THE TRANSPORT PROBLEM TO A 
DIFFUSION PROBLEM FOR VERY FAST CHEMICAL REACTIONS 
THE GENERAL CASE* 

For the simple solution of the mass transfer problem in the case of an electrolytic 
process including rapid chemical reactions, it is useful to make the following assump- 
tions concerning the diffusion coefficients of the participating substances. Let us 
assume that it is possible to obtain A K’ linear combinations as defined by equation 
(21) so as to satisfy equation (19) for all A,, the coefficients «,, of which differ from 

and the concentrations c,* or ¢j) of which are not negligible in comparison with 

and y,(0) respectively. The concentrations at the surface have to be taken into 
consideration in the case of a substance formed during electrolysis, the initial con- 
centration of which is negligible. The linear combinations y,, as defined in this 
manner, approximately satisfy the diffusion equation (20) outside the reaction layer, 
since the conservation of the condition of chemical equilibrium in this layer implies 
hat the first and second derivatives of the concentrations of substances being present 
in negligible concentrations are also negligible in comparison with the corresponding 


derivatives for the remaining substances, 
. 4 olay 
} QO p Si K 20 ) 
[he equations (20°) are further supplemented by A’ ordinary differential equations 
(37) which are valid within the reaction layer. These equations may be rewritten as 


A 
yn pF Acy... 


in which, because of (53), y,, may be considered constant as long as y (0) are not very 


small quantities. 
[he above assumptions concerning the values of the diffusion constants lead, 
respecting the equations (23) and relation (53), to N — (M + K)' equations 


V—K 


\ 
(iu) > §.,V(Dide;* sr aan (M K’), (56) 


7 


where y,.,, and €,,; are defined by the equations (16) and (17). As additional boundary 
conditions we may employ (M + K)' — K’ relations for the gradients of the quantities 
at the external boundary of the reaction layer, 


ey ; VY i 
d - 2 > Mi Pyle w::+ OK: Yl)... Yw_ek ()] 
i=1k=1 


D,| 


Ox 


(57) 
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which are obtained from the boundary conditions (7) by using the relations (53) and 
(55). The coefficients ~,,, are again defined by the relations (12). Only the A boundary 
conditions (7) are left in their original form and we use only the relation (53): 

vi 


SY md 
l 


[Cro - + + Ceres Y(t) - - - Py _Kx(w)). (58) 
The equations (58) may be conceived as boundary conditions for the ordinary second- 
order differential equations (37’) for x 0. The remaining K’ boundary conditions 
for the external boundary of the reaction layer are obtained from the equations for 


chemical equilibrium (compare equation 4), 


c(u) = gly (4)... py_x()). (59) 


x 


Substituting the relation (56) into equations (57), (58) and (59), we may exclude 
V — (M — Ky linear combinations y,(u) from the formulation, so that it suffices to 
consider only (M K) K’ equations of the form (20’). The initial and boundary 
conditions for x — © and x —> © respectively are a trivial consequence of the 
relations (6a) and (6b) respectively. We have thus obtained a simplified formulation 
of mass transport for the case of depolarization with very fast chemical reactions. 
rhe transport outside the reaction layer is accounted for by the diffusion equations 
not containing terms describing the rate of the chemical reactions. 

Some doubts may arise from the use of the ordinary equations (37’) in the vicinity 
of the external boundary of the reaction layer, where according to (59) we have 
F, ~ 0, so that it might appear that the right-hand sides of equations (37) are already 
smaller than the terms neglected from the initial complete differential equations 
for the substance A,. However, in sufficiently rapid chemical reactions the value of 
u may be chosen such as to make (F;),, very small compared to F; inside the reaction 

k 
layer; here the expressions > n;;p,(F;) are substantially greater than the terms 
' 
that have been neglected in the derivation of the approximate differential equations 
(37°), since the large values of p; counterbalance the very small value of the 
quantities F;. By considering the boundary conditions (59) we introduce a certain 
inaccuracy that is, however, without significance, since it is equivalent to equating the 
second derivative of c,; at the external boundary of the reaction layer to zero, whereas 
in reality it is negligibly small only in comparison with its values within the reaction, 
layer. 

If none of the substances c; satifies the relation (50), i.e. if equations (49) apply 
Cig May be expressed by means of (59) as a function of y,(u)... Yy_«(“), whereby 
the right-hand side of equation (57) becomes a function of the quantities y,(u) only. 
It is thus sufficient to consider only the equation (20’) with boundary conditions of the 
form (57) modified in the manner stated above. Equations (37’), which are the only 
ones containing the rate constants of the chemical reactions, thus vanish from the 
formulation of the problem. The expressions for the resulting current are thus 


independent of the rate constants of the chemical reactions. The current is gov erned 


solely by diffusion and the rate of the electrode reactions. 

The validity of relation (50) for at least one of the participating substances thus 
appears as a necessary condition for the origin of a kinetic current. In that case we 
first have to integrate equation (37’) considering the boundary conditions (58) and 
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(59), making it thus possible to express Cj») as a function of y,(u). Substituting into the 
boundary conditions (57), the entire problem has been reduced to the solution of the 
diffusion equations (20’) with the boundary conditions for x = 4 (57). In contrast to 
the preceding case the boundary conditions evidently contain the rate constants 


of the chemical reactions, because of the necessity of considering equations (37’). 


VIII. SIMPLIFICATION FOR ONE ELECTRODE REACTION 


AND ONE CHEMICAL REACTION 
In this case A M | and (K M)' =2 or 1. For yw, we choose the linear 


combination 


(60) 


where as A, we have taken a substance participating in the chemical as well as in 
the electrode reaction (m, 4 0, m, + 0). 

In accordance with the basic assumption .of the preceding paragraph let us 
consider the important case of either « c, or D D,, aslongasn, #0. y, then 
sufficiently accurately satisfies the diffusion equations (20°). Because of (56) only one 
such equation has to be considered for the case (M + K)’ = 2, whereas in the case 
(M K) | the A | boundary conditions (56) are sufficient to eliminate y,() 
from the equations (37°) and (58). 

In the general case (M K)’ 2 we make use of the circumstances that in the 


case of one electrode reaction the relation (7) leads to 


p. (2% 61 
m ==] (OL) 
l ) 
Ox T uv 

where the and signs apply when the substances A, and A; do or do not exist 
in the same region of co-ordinates. Substituting into equation (55) we obtain (A 1) 


relations of the form 


D (2) a -) | (62) 


or if at least one of the quantities ; 0, the (N 2) relations 


ow , dp 
p, (2%), = v,(2 
Ox Ox 
The numbers vy, are defined by the relation 
y nm, nym,. 
In this case it is sufficient to consider a single linear combination denoted as 
Y. y. 

Because of the equation (56), we have for x = yu 

V(D,) vy, V/(D,) »,Y: 
where 
n,m, nym,. 


For the case 1 
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or if ¢,(“) — c,* is small 


D.\¥ 
C(M) 6 i er y. 


If v 0 is satisfied for all values of p, equation (62) leads to 


I 


(67) 


Integration of the single equation (37') may be performed directly if, in the case 
(M +- K)’ = 2, a single linear combination y inside the reaction layer may be con- 
sidered as a constant. In the case (M K)’ |, in the corresponding equation 
(37) appears beside the variable c, only the initial concentrations of the participating 


reactants. Integration gives™* 


0c, \* 0c,\" 2p [cr 
1 “f : 
BS (— — F(c,, p) de,, (638) 
Ox r=0 Ox r D, Jo, ) 
and to obtain a kinetic current, the concentration of the active component c; at a 
distance u from the electrode has to be very small compared to y (see equation 50). 
Also, since there is equilibrium at this distance, we have 
0c, 0c, 
{ a I = , (69) 
Ox 4| 1\0OX/ 0] 
Eliminating the gradient (0c,/0x),_) from equations (68) and (58) we obtain the 
equation 
4 . 
2, p io 
M,P(Cio, Yi - - - Yn-v F(c,, y) de, } (70) 
N\ D, Jaw 
which provides the value of jp. 

In the case (M + K)’ = 1 we substitute the value thus obtained into the right-hand 
side of equation (68), which thus becomes a function of the initial concentrations 
and the parameters of the chemical and electrode reactions, thus providing the required 
mass flux across the electrode surface. 

The procedure simplifies still further if the electrode reaction can be considered 
to be sufficiently fast, so that (compare equations 24a and 24b, respectively) 

f=0. 


The solution of this relation gives 


Cy = Il le h(w) 
t l 


: r / D. v, ] ~m;/my 
C10 h(y) Alimy I e,* N s “(1 ; tye 


In the case (M + Ky)’ | we obtain the solution by substituting relation (71’) 


directly into equation (68). 
If, in the case (M + K)’ = 2, we express the concentration gradient of the sub- 


stance A, for x = 0 by means of (61) and considering (62) and (67), the boundary 
conditions for y in the point « are obtained in the form 


ant "10 I ahs 
_—— 2n, Dp | F(c,, y) de, ‘ (72) 
nym, L Joy(v) 


= | 
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[he upper limit of the integral in equation (72) is the value of cy) obtained by 
solving equation (70), or in the case of a sufficiently fast electrode reaction the relation 
(71°). According to (59), (4) and (66) the lower limit is taken as 

2,(w) Ci (nm) I - | 
S1\4 l | 
N 


D,) » y] 


D.) ». 


If we consider c, for the case i | to be constant inside the reaction layer, inte- 
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Substituting from (66°) and (73) into (74) we obtain the result 
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In the case of rapidly establishing equilibrium of the electrode reaction, equation 
(76) assumes the form 
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and similarly equation (77) 


Pp) ’ 
OY 


ax 


D,| 


r 


(79) 


In the case of limiting currents the equation (75) naturally considerably simplifies. 
The case of c,(u) not negligible compared to c,(u), even though c,(u) <y, can in 
principle be treated in the same manner; however, because of the complicated 
expression and the special nature of this case, which occurs in parallel reactions, 
the corresponding general formulae will not be derived here. 

Tables | to 3 survey the boundary conditions for some of the more important 
transport problems. The boundary conditions for problems with the chemical 
reaction preceding the electrode reaction in the potential region of the limiting 
current are obtained by direct substitution of the stoichiometric coefficients of the 
electrode and chemical reactions into relation (78). The assumed validity of (66’) 
implies that during electrolysis the concentration of substances A, is considerably 
smaller than the concentrations of all the substances considered. Analogous relations 
for the current in the region of the polarographic wave where the limiting current 
has not yet been attained, can be obtained by substituting for c,) from relation (70), 
or, in the case of rapid attainment of electrode equilibrium, directly from equation 
(78). 

In reactions consecutive to the electrode reaction, the case of irreversible inactiva- 
tion is of significance; here the boundary conditions are obtained from relation (77) 
or, in the case of the fast electrode reaction, from equation (79). 

In reactions parallel to the linear electrode reaction it is there necessary to assume 
equal diffusion coefficients for both electroactive substances, since the concentration 
of these are of comparable magnitude inside the reaction layer. It is thus necessary 
to employ the more general relation (66) instead of the simplified relation (66’). Thus 
the derivation of the boundary conditions (76)-(79) cannot be used. 

As an example illustrating the solution of a transport problem as discussed in this 
communication we select the parallel reactions 


n, = n= 1, ng = mM l,m, ms = 1, my = m, = 0. 
The diffusion coefficients of A, and A, are assumed to fulfill the conditions 


D, = D; = D. 
The linear combination as it appears in the diffusion equation is taken as 


y 
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REACTIONS 


Boundary condition Dimensionless paramete! Reference 


REACTIONS 
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TABLE 3. CONSECUTIVE 





Scheme Electrode reaction 


For the remaining 


we have 
(81) 


For the boundary condition for the diffusion for y we obtain, from equations 


(62) and (68), 
(82) 
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In the case of the limiting current (k k, —> ©, Cy = 0), we then obtain the 
result 


a(c,* + cs*\(cy* — y) (84) 
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REACTIONS 








soundary condition Dimensionless parametet Reference Remarks 
Upper and lower signs 
apply when i in 
solution and electrode 
resp. Further 


Vv (D,)co* (D.;)c.* 


Upper and lower signs 
apply when i. in 
solution and electrode 
resp. Further 

(D,)co* v (D;)c5* 


Upper and lower signs 
apply when A- in solu- 
tion and electrode resp 


Upper and lower signs 
34. apply when 4A; in solu- 
tion and electrode resp 


Upper and lower signs 
apply when i. in 
solution and electrode 


resp 


t 


Upper and lower signs 
apply when 1. in 
solution and electrode 
resp 


IX. CONCLUSION 

[he general theory, as presented in this communication, considers the reduction 
of all transport problems involving fast chemical reactions, hitherto treated in the 
literature, to a diffusion problem. For the case of one chemical and one electrode 
reaction we have derived relations which, upon substituting the corresponding 
stoichiometric coefficients, permit us to obtain directly the boundary conditions for 
the external boundary of the reaction layer for the diffusion problem to be solved. 
More complicated cases of several chemical reactions and electrode reactions®**’—™ 
have hitherto been solved to a limited extent and the relation of the methods used to 
the general conclusions of this work can easily be seen. 

Diffusion equations with boundary conditions, the general derivation of which has 
been the subject of this communication, can be solved either by means of the Laplace 
transformation®****4? or by the method of dimensionless parameters.’*°* An 
approximate solution can be very simply obtained directly from the boundary con- 
ditions by a modified approximate method of calculating the kinetic polarographic 
currents,® starting from the approximate procedure of Brditka and Wiesner’, 
Wiesner® and Hanus®, 

APPENDIX 

Let us assume that the quantities y, satisfy the partial differential equations of the 

form 
av, 
Or 


together with the boundary conditions 
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Substituting*® 


we transform the preceding equations into 


y2 
ony 


az 


We then define the function 


V(z) = > A; V(D) vz; = 2); (A5) 


i 


the symbol (z z) implies that the expression has to be taken for the values of the 


independent variable z,; being just equal to z. Since evidently 


ov 


— 
oT 


the quantity ‘Y’(z) is a constant, and thus 


> A,4/(D (Y;),—o > A, V (DY,),—~- (A8) 


u 


It is necessary to note that the left-hand side applies only for x = 0, so that accord- 


ing to definition (A3) z; = 0 for the same point. Otherwise it is necessary, according 


to 


(A 5) to take the values of the quantities y, in different points [x = +/(D,)z]. 
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ON THE CALCULATION OF POTENTIAL ENERGY 
PROFILE DIAGRAMS FOR PROCESSES IN 
ELECTROLYTIC METAL DEPOSITION* 


B. E. Conway and J. O°M. BockRIs 
Department of Chemistry, University of Ottawa, Ottawa, Canada 
and John Harrison Laboratory of Chemistry, University 
of Pennsylvania, Philadelphia, Pa., U.S.A. 


Abstract—The calculation of potential energy and free energy profile diagrams for successive and 
alternative steps in electrolytic metal deposition is described with reference to two extreme models 
of the entity resulting from the initial transfer of the metal particle from the solution to the surface 
of the metal 

Neutralization of the transferred ions to form adsorbed metal atoms is distinguished from ion- 
transfer processes in which the transferred entity maintains ionic character, with the appropriate 
number of stoichiometric electrons entering the metal lattice for each ion transferred. 

The elementary processes considered are: transfer of ions from the solution to different types 
of surface sites upon the metal; surface diffusion of adsorbed ions; successive dehydration of the 
adsorbed ions in lattice building 

The free energies of the transition states in successive steps in consecutive ion-transfer, surface- 
diffusion and lattice-building reactions are compared, and the probable rate-determining process 
in the over-all metal deposition reaction is deduced in the cases of Cu**, Ni** and Ag* ion deposition 
on to the respective metals. Uncertainties in the calculation are examined. 

The heat of activation (AH° ) for transfer of ions from the solution to the metal surface depends 
upon the site to which transfer occurs, that to a planar site being significantly less than that to other 
sites (e.g., edges, kinks, etc.) Transfer to form completely non-polar neutral adatoms has pro- 
hibitively high values of A\H°® 

Direct deposition of Cu** on to surface sites would be associated with a prohibitively high heat 
of activation. The path Cu? ey — Cu* followed by Cu Cy — (Cuggion + €y) iS associated 
with heats of activation significantly lower than that for direct Cu** deposition in a single two- 
electron step. The free energy diagrams are consistent with the existence of a rate-determining 
reduction mechanism found experimentally. Near the Cu/Cu** reversible potential the free energy 
barrier for adion surface diffusion can become the highest. This is consistent with the experimental 
behaviour under these conditions. With Ag* ion deposition the ion-transfer step has the highest free 
energy barrier at high negative overpotentials, whilst near the reversible potential the barrier for 
surface diffusion can become the highest. The kinetic behaviour found experimentally with silver 
supports the theoretical conclusions 

The low exchange current density for Ni** ion deposition is probably associated with the insta- 


bility of the simple Ni* ion in aqueous solutions 


Résumé—Le calcul des diagrammes d’énergie potentielle et de profils d’energie libre pour les étapes 
successives et alternatives du dépdt électrolytique d’un métal est décrit sur la base deux modéles 
extrémes du processus total résultant du transfert initial de la particule métallique de la solution a la 
surface du metal 

La neutralisation de lions transférés résultant en atomes métalliques adsorbés est distinguée des 
processus de transfert ionique dans lesquels l’éntité transférée maintient son caractére ionique, avec 
le nombre approprié d’électrons stoechiométriques entrant dans le réseau métallique pour chaque ion 


transfere 


* Manuscript received 25 March 1960 
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Les processus élémentaires considérés sont les suivants: transfert d’ions de la solution a différents 
types d’°emplacements superficiels sur le métal; diffusion superficielle d’ions adsorbés; déshydratation 
succesive des ions adsorbés dans la construction du réseau. 

Les énergies libres des états de transition dans les étapes successives des reactions consécutives de 
transfert ionique, diffusion superficielle et construction du réseau sont comparees et l’étape régula- 
trice probable dans la réaction globale de dépdt du métal est deduite dans les cas du dépdt des ions 
Cu**, Ni?* et Ag* sur les métaux correspondants. On examine certaines incertitudes dans les calculs. 

La chaleur d’activation (AH®*) pour le transfert d’ions de la solution a le surface métallique 
dépend de l’emplacement vers lequel le transfert a lieu, celle correspondant 4 un emplacement plan 
étant significativement moindre que pour tous autres emplacements (par exemple des arétes, des 
dépressions, etc.) Le transfert menant a la formation d’ad-atomes neutres complétement non- 
polaires a des valeurs de AH®* prohibitivement élevées. 

Le dépot direct de Cu?* sur des emplacements superficiels serait associé a une chaleur d’activation 
prohibitivement élevee. Le chemin Cu’ €y — Cu*, suivi de Cu €y — (Cugg-ion + Cy) est 
associé a des chaleurs d’activation sensiblement plus basses que pour le dépdt direct de Cu** en une 
seule étape mettant en jeu deux électrons. Les diagrammes d’énergie libre sont compatibles avec 
existence d°un mécanisme de réduction régulateur trouvé expérimentalement. Prés du potentiel 
réversible Cu/Cu** la barriére d’énergie libre pour la diffusion superficielle d’ad-ions peut devenir la 
plus élevée. Le comportement cinétique trouvé expérimentalement avec l’argent s’accorde avec les 
conclusions théoriques. 

La faible densité de courant d’échange pour le depot de lion Ni** est probablement associé a 
instabilité de lion simple Ni’* en solutions aqueuses. 


Zusammenfassung—Die Berechnung von Diagrammen der Profile von potentieller und freier Energie 
fiir aufeinanderfolgende und alternative Stufen bei der elektrolytischen Metallabscheidung wird 
beschrieben mit Bezug auf zwei extreme Modelle: Neutralisation der antransportierten lonen unter 
Bildung adsorbierter Metallatome und anderseits Vorgange, bei denen die Teilchen ionischen Char- 
akter behalten, wahrend die st6chiometrische Anzahl Elektronen pro Ion in das Metallgitter eintritt. 

Die in Betracht gezogenen Teilvorgange sind: Transport der lonen aus der Lésung zu verschie- 
denen Platzen auf dem Metall; Oberflachendiffusion adsorbierter lonen; sukzessive Dehydration 
der adsorbierten lonen beim Gitteraufbau. 

Die freien Energien der Uebergangszustaénde in mehrstufigen lonen-Transportvorgangen, bei 
Oberflachendiffusionsvorgangen und bei Gitteraufbaureaktionen werden verglichen, und der wahr- 
scheinlich geschwindigkeitsbestimmende Teilschritt in der Gesamtreaktion der Abscheidung von 
Cu**, Ni** und Ag~ auf das respektive Grundmetall kann so hergeleitet werden. 

Die Aktivierungsenergie AH®* fiir den Ionentransport zur Metalloberflache hangt ab von der Art 
der Platze, zu welchen der Transport erfolgt; sie ist bedeutend niedriger fiir den Transport zu Ebenen 
als zu andern Orten (Ecken, Kanten). Der Uebergang zu vollstandig unpolaren, neutralen Adionen 
besitzt prohibitiv hohe Werte fiir AH® 

Direkte Abscheidung von Cu in einem 2-Elektronen-Vorgang wirde mit prohibitiv hoher 
Aktivierungsenergie verbunden sein; der Weg Cu ey > Cu’, gefolgt von Cu ey > 
(Cugaion + €) hat bedeutend niedrigere Aktivierungsenergieen. Die Diagramme der freien Energie 
stimmen iiberein mit dem Vorhandensein eines geschwindigkeitsbestimmenden Reduktionsvorganges, 
wie er experimentell gefunden wird. In der Nahe des reversibeln Cu/Cu**-Potentials kann die 
Barriere der freien Energie fiir Adion-Oberflachendiffusion sehr hoch werden, was mit dem experi- 
mentellen Verhalten iibereinstimmt. Bei der Abscheidung von Ag*-lonen hat der Ionentransport- 
Schritt bei stark negativen Ueberspannungen die héchste Barriere der freien Energie, wahrend sie in 
der Nahe des reversibeln Potentials fiir die Oberflachendiffusion sehr hoch werden kann. Das 
experimentelle kinetiche Verhalten des Silbers unterstiitzt die theoretischen Schliisse. 

Die niedrige Austausch-Stromdichte bei der Ni**-Abscheidung ist wahrscheinlich der Instabilitat 


des einfachen Ni**-lons in wassriger L6sung zuzuschreiben. 
lL. INTRODUCTION 


CALCULATIONS of heats of activation from potential energy surfaces have been made 
for three- and four-atom reactions by Eyring and Polanyi', Hirschfelder et a/.* and 


Sato®. Two-dimensional potential energy profile diagrams*:® have been of value in 
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obtaining relative estimates of the heats of activation of reactions. An advantage of 
the two-dimensional approach is that it eliminates the well-known difficulties associ- 
ated with the assessment of the relative contributions of coulombic and non-coulombic 
interactions. Application of the potential energy profile method to electrochemical 
processes was made qualitatively by Horiuti and Polanyi’, and quantitatively by 
Butler’, Conway and Bockris® and Parsons and Bockris'®. The effect of uncertainties 
in the parameters used, on the calculated heat of activation has been analysed.’ 
Here the detailed calculation of potential energy profile diagrams for various 


consecutive steps in the over-all metal deposition reaction 
Mi. Ze " Mhattic (1) 


is described, and it is shown how information obtained from such diagrams can be 


applied to investigate which step in the successive stages of this process has the 


highest standard free energy in its transition state with respect to that of the initial 
state, and hence which is likely to be rate-determining. The calculations are applied 
to the deposition of cupric, nickelous and silver ions from their aqueous solutions on 
to the respective metals . The conclusions which can be drawn from calculations of 
this type have been discussed previously" in a condensed general paper on metal 
deposition but the details of the calculations have not hitherto been described. 

rhe initial step of the deposition reaction must be a transfer of the metal ion from 
solution to a site upon the metal surface together with the entry into the metal lattice 
of z stoichiometric extra electrons. At the present time, the ionic character of the 
adsorbed entity resulting from the initial transfer step from the solution to the metal 
is unknown. In the calculations presented, two extreme models of this transferred 
entity are therefore examined: (i) in which the bond between the newly transferred 
particle and the metal surface is considered to be completely ionic and (ii) in which 
neutral atom formation is considered, i.e. in which the bond between the adsorbed 
particle and the surface is completely non-polar. It is likely that neither of these 
extreme models will exactly represent the real and, at present, unknowable ionic 
character of the entity adsorbed at the metal. However, it is shown below that quali- 
tative comparisons between the type of behaviour in deposition of simple metal ions 
predicted from the models and that observed experimentally can indicate probable 
mechanisms of metal deposition in the cases considered. At the same time, the 
various possible alternative and consecutive pathways in electrolytic metal deposition 
are formulated. 

It is not the special aim of the present calculations to derive absolute values of heats 
and free energies of activation but rather to examine the relative values of these 
quantities derived from a given set of parameters for various reaction paths and 
consecutive steps in metal deposition. 

For the purpose of evaluating the highest energy barrier in a series of consecutive 
reactions involving initially a charge transfer at the electrode interface, and hence 
determining the rate-controlling step, we require to calculate the true heat of activation 
and not the virtual or experimental heat of activation (referred to as the “real” heat 
of activation by Temkin™). Only by this procedure will the qualitatively correct 
relative heights of barriers in the consecutive series of reaction be obtained. These 
calculations will not however lead to values of heats of activation which can be numeri- 
cally compared with experimental data and indeed this is not the aim of the present 
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calculations. For the charge-transfer barrier we have therefore adopted the method 
of Parsons and Bockris!® (see Section 2). 


Reaction paths 

It is possible for the transfer of an ion from the solution to the metal surface to 
occur in several ways: 

(i) Direct transfer of the ion from its hydration shell (in solution) to a position 


Fic. 1. Diagrammatic representation of arrival of ions (dotted circles) at (a) surface, 
(b) edge, (c) kink and (d) hole sites of the surface of a metal lattice (hydrating molecules 
not shown). 


on a surface plane of the metal crystal, on which the ion is still partly hydrated and 
has a co-ordination number (C.N.) of three with respect to neighbouring metal atoms 
(Fig. la): 

(ii) Transfer from the solution to a site at the edge of a step, (C.N. = 5 or 6 
depending upon the height of the edge; see Fig. 1b); 

(iii) Transfer from solution to a kink!’ (C.N. 5 or 6; see Fig. Ic); 

(iv) Transfer from the solution to a kink (edge vacancy type) (C.N. 
see Fig. Ic); 

(v) Transfer to a surface vacancy (C.N. = 9; see Fig. 1d). 

Instead of one of the transfer processes (ii) to (v) occurring directly, the ion may 


undergo transfer from solution by means of process (i) to a planar site and then 
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undergo diffusion across the surface to other sites (e.g. edges, kinks), at each of which 
loss of one or more molecules of water from the hydration shell of the surface adion 
can occur, the adion becoming increasingly co-ordinated by other ions which arrive 
subsequently (see Fig. 2). 

In the case of polyvalent ions initial reduction to an ion of lower valence may 


an intermediate stage in the over-all reaction. 

















Fic. 2. Alternative and consecutive steps in lattice building: (a) direct transfer of an ion 
| (dotted cube) to surface, edge or kink sites upon a metal interface. (b) and (c) show 
surface and edge diffusion of the adion and in (c) the adion is shown at its kink position. 
(d) shows arrival of other adions, which by surface diffusion build around the adion | 
at the edge; (e) and (f) show incorporation of | into the lattice by arrival of other 
adions migrating across the surface or transferred from the solution. Nucleation (not 


shown) between diffusing adions could also occur as a lattice-building process. 


Direct neutralization of the ion may occur in the transfer step to form neutral 
adatoms instead of adions, as assumed in (1). 
Calculations of the relevant potential energy profile diagrams for each of these 


processes are described and the probability of each process as a reaction path in 


metal deposition is assessed by estimation of its free energy of activation. 


Il. LON TRANSFER TO SURFACE SITES ON THE METAI 


Heat Contents of States in the Course of the Reaction 
(1) Initial state 
his is defined as ions in solution at unit molal activity and 25°C, with z excess 
electrons in the metal for each ion to be transferred from the solution to the metal 
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surface. Heat contents will be referred to the bulk metal at the potential of its 
electrocapillary maximum (e.c.m.) and 25°C. The condition for equilibrium of re- 
action (1) is 


(fiy:+) + 2(4,.) = (ey), (2) 


where f represents electrochemical potential and j, is the chemical potential of an 
atom in the metal lattice. Then from (2) 


Uy) RT In ay 
where ¢ represents the inner potential of the indicated phase; or, 


(u°), = zVI RT |n ay Ly, 
where 

(0°), = (uyet) + 2(u,) — 2V'F: 
} V" = dy — dooy.3 V is that part of the Galvani metal/solution p.d. which 
depends upon surface charge on the metal phase; V’ is that part which depends upon 


adsorbed surface dipoles'® and electron overlap" at the interface; (°), represents the 
chemical potential of the initial state with respect to that of the metal. 


From (4) and at the e.c.m. where } 0 
(u°), = My — RT In (Ay:+)oe.m.s (6) 


where (@y:+),.¢m, 18 the activity of metal ions for which reaction (1) is in equilibrium 
at the potential of the e.c.m. Data relevant to the calculations of (°), are given in 
Table 1. Values of (°), for Ni/Ni®*, Cu/Cu**, Cu/Cu* and Ag/Ag* are — 10-1, 22-1, 
13-9 and 14-7 kcal mole respectively. 


The change in heat content, A H,, in the reaction 


M a M ceyy 


lattice aq 
gives the heat content of the initial state with respect to that of the metal as 
A H, = (u°), + T AS,?, (8) 


where AS,° is the standard entropy change in the above reaction. The relative standard 
l d = 


TABLE 1. DATA USED IN THE CALCULATION OF (1°), 





Standard 
electrode 2:303 RT 
potential’? log (@yz+)e.c.m, log (a@y=+) 
on N-H,j scale (kcal mole~*) 
(V) 


e.c.m. 
TSy° 
(kcal mole~') 


potential 
on N H, scale 
(V) 


Metal/ion 


0-06 0-23 
0-18 0:34 
0-18 0-52 
0-045 0-80 








E.c.m. potentials are from Parsons'*; value for copper is obtained by interpolation in the relation 
between the e.c.m. potential and the electronic work function.'® Sy° values are from Rossini et al.”’ 
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partial g-ionic entropies of the Ni**, Cu**, Cu* and Agt ions are’® —31, —26-5, 17-5* 
and 17-5 cal °C! mole“ respectively. Taking S°,+,%-*1 as —4-6 cal “C~* mole the 
absolute entropies of Ni®*, Cu®* and Cu* and Ag®* ions in aqueous solution become 

35-6, —31-1, 12-9 and 12:9 cal “C+ mole respectively, which, with the 
value of S°y, = OF, give the following values for AH, for Ni, Cu/Cu**, Cu/Cu* and 
Ag respectively: —22-9, 10-3, 15-4, 15-5 kcal mole“. 


(2) The double -/aver state 
This is defined as the undistorted hydrated ion at unit activity in the outer Helm- 


holtz plane and corresponding electrons in the metal. 


(3) The activated state of the transfer reaction 
[his is a partially dehydrated adsorbed ion whose heat content is given (neglecting 
resonance in the activated complex) by the point of intersection of the potential 


energy/distance curves for the initial and final states. 


(4) The final state of the transfer reaction 


[his is a partly hydrated ion adsorbed on a lattice site (Fig. 1) together with z 
extra electrons in the metal per ion transferred. 

rhe heat content of this state with respect to that of the bulk metal may be obtained 
as follows: The adsorbed ion will have n’ nearest metal neighbours, (the C.N. shown 
in Fig. 1). Its energy, AH,’, with respect to the bulk of the metal (C.N. = n 12) is 
(jn — n )Eyy, Where Eyy is the mean bond strength between neighbouring metal 
atoms, and since $nE\yy L.., the molar heat of sublimation, 


2n’ 
AH, = (1 — —}) Luv (9) 
i 


However the heat content of an adsorbed partially hydrated ion is required. Denoting 
the energy of this state with respect to that of the bulk metal lattice by AH,, the cycle 
below gives AH 


M..., AH!’ = (1— =). —» @..,. 
nN 


H f Min H,O 


heat of desorption of water from the metal surface to the liquid 


[he adsorbed ion can interact with m nearest-neighbour water molecules, where 
m depends upon the type of site at which the ion is adsorbed (Fig. 4). The heat of 


r Cu* is not known but is estimated here by comparison with that for Na*, which 
1 using the Sackur—Tetrode value for the translational entropy 


ind 


3-8e.u. has been given.’ However, this was obtained by neglecting de- 


yf mixing. If these effects are allowed for, S; y has a value of about zero e.u. 
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interaction of the ion with mH,O molecules, AH, y-*, is calculated by the method of 
Bernal and Fowler”. The water molecules co-ordinating the transferred ion also 
interact with the z stoichiometric electrons in the metal; this interaction decreases 
the heat of hydration of the adions, and the magnitude of the diminution depends 
on the electron-adion separation assumed. The most reasonable assumption appears 
to be to regard the effective position of these electrons as at the location of the image 
charge conjugate to the adion.**.* In the final state at a planar site, the transferred 
adion is located adjacent to three hexagonally close-packed metal atoms as shown in 
Fig. l(a). The apparent position of the electrical image for Cu* and Ag* adions is 
found to be at about 0-1 A from the periphery of the ion, assuming the metal “surface” 


TABLE 2. HEAT OF HYDRATION OF TRANSFERRED IONS IN VARIOUS FINAL STATES 


Heats of hydration of ion in 


‘ : ad final states 
Primary co-ordination of transferred ion Site of final ' 


(kcal g-ion~') 
by water state : 


4 in trigonal pyramid Plane surface 

Monovalent | 3 jn symmetrical co-ordination* Plane surface 
1Ons 3 in symmetrical co-ordination* Edge 
2 in symmetrical co-ordination* Kink 


5 in tetragonal pyramid Plane surface 


Divalent | 4 in symmetrical co-ordination* Plane surface 


? 


ions 3 in symmetrical co-ordination* Plane surface 
3 in symmetrical co-ordination* Edge 
3 in symmetrical co-ordination* Kink 





* Space-filling models indicate that these will be the most probable configurations if each co- 


ordinating water molecule is in contact with the adion 


to coincide with that corresponding to the metallic radii®® or valence electron shells.* 

The energy of interaction of the dipoles co-ordinating the adion may then be 
calculated as the sum of the simple coulombic terms for ion-dipole and electron-dipole 
interactions. The Born charging contribution to the hydration energy of the ion will 
be almost lost when the ion becomes an adion, since the ion and its stoichiometric 
electrons in the metal then form, electrically, a dipole.” 

The heats of hydration of the ions in the final states corresponding to the several 
alternative transfer steps described above are given in Table 2 for several possible 
geometric configurations of the hydration sheaths of the adions, based on space-filling 
models and potential energy calculations™ for hydration of the adions. 

The heat content, AH,, of the final state of the ionic transfer step relative to that 
of the bulk metal is then given from cycle (10) and equation (9), as 


2n’ ; 
AH, = (1 —) Lous DAH, us" 2) + Ano» (11) 


where the = term refers to the summation of charge-dipole interaction energies due 


_— 


to the charges on the adion and the z electrons in the metal (see Table 2). The heat 
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of desorption, Ay 9, of water* from the metal to the liquid phase may be calculated 
from the data of Armbruster®’ and Kemball** and is approximately 14 + 2 kcal mole“. 
Values of AH, calculated for various types of sites upon the metal surface are 


given in Table 3. 


TABLE 3. VALUES OF THE ADSORPTION ENERGY, Ay’, OF THE ION AND THE HEAT CONTENT, JH,, 
OF THE FINAL STATE IN THE ION TRANSFER REACTION, WITH RESPECT TO THAT OF THE METALS 





{,‘(kcal mole~*) 1H, (kcal mole~?) 
Surface Edge Surface Edge 


424 458 ; 29 

466 495 31 
111 4 

9| 119 l 





Evaluation of the Potential Functions for the Transfer of Ions from State (1) 
to Various Types of Sites on the Electrode Surface 


(1) Model and calculation for the initial state 


(i) Hydration of the ions. For Ni®* and Cu** the primary hydration number, 7,, 
is approximately 12-13.°° Six water molecules (the inner primary layer) can be 
accommodated octahedrally in a layer nearest to these ions and eight others (outer 
primary layer) can be placed further away between and adjacent to each of the three 
H,O molecules forming the corners of each face of the octahedron (Fig. 3); this 
structure, a triakisoctahedron, is consistent with the observed primary hydration 


number of 14. For Ag* n 4 89 and tetrahedral co-ordination in the primary 


hydration sheath can be assumed. 

In the first layer of water at Ni** and Cu**, the heat of interaction, £,, of each 
water molecule with the ion is calculated by the method of Bernal and Fowler™ using 
the data of Table 4, and gives E,, (Ni**) 60-5 kcal mole; £,, (Cu?*) 54-7 
kcal mole~!; £,, (Ag*) 18-6 kcal mole’. The repulsive interaction energy™, E,, 
per pair of dipoles in the inner layer is evaluated from Fig. 3 for divalent ions by calcu- 
lating the equal distances AB, BC, CD, DA, EA... FA... FD. and the equal angles 
of the dipoles to one another; similar calculations give the dipole repulsion energy 
at Ag* ions. The values are: E,.x; = 40; E, oy, = 2°8; E,4, = 0°8 kcal mole. 
Che total electrostatic energies of the water molecules in the inner hydration shells 
are then E,,, LE, + XE, 1,€, Erotar nit 315; = Eyotarcut 294 and 


Eroted & 69 kcal mole~', or per water molecule in the inner hydration layer: 
Ey 52°5; Eoys 49; E,. 17 kcal mole“. (12) 


For Ni** and Cu** the energy of the water molecules in the outer hydration layer 
is calculated by evaluating trigonometrically the distance of each outer water molecule 


* The arrival of the hydrated ion from the solution into state (2) does not involve desorption 
of water molecules adsorbed on the electrode since there is evidence*® of rapid exchange of water 
molecules between the solution and the hydration shell in most metallic cations. A rate-determining 
exchange of water molecules between the electrode and an approaching hydrated ion would give rise 


to a lack of dependence of rate of metal deposition upon potential, which is contrary to observation. 
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e 


Inner layer water molecules 
Outer layer water 


molecules 


I 
M 





Fic. 3. Model for calculation of ion dipole and dipole dipole interaction energies in 
the inner and outer primary hydration shells of the divalent ions Cu** and Ni* 


TABLE 4. CONSTANTS AND PARAMETERS USED IN THE CALCULATIONS 





| 
Parameters Ni : Ag 


Reference, etc 
ryt 0-69 1:26 A 

Loup 72:1 kcal mole~! 

1H, 116 kcal mole j 
493 cm~ 3 


1-96 10° cm~?! Calculated 


15-4 g g mole™’ International atomic 
weights, calculated 
10° 1-41 1-39 10° cm~? 23 
643 174 kcal mole" 23 
103 110 kcal mole~! 34, 37 


re(M H,O) 2:18 264A See data for ry-+ and H,O 
re(M** M*") ° 1-60 252A 

1: 
1: 





See data for ryz* 
Dyro 102-0 4 
'H.0 "3 1-38 
ry (in metal) : 1-28 
My,0 87 1-87 


5 kcal mole?! 


38 A 





®e(M H.O) values given here are the values for the corresponding MO bonds and are 
assumed to apply approximately to the M**—H,O interaction. The corresponding frequency 
follows then as cWe, from which ay H,0 is calculated using the reduced mass of M** —H,O, 
assuming that the frequency for the MO bond will apply to the M H,O interaction, (cf. p. 357). 
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TABLE 5. HEAT CONTENT TERMS FOR PRIMARY HYDRATION 





Energy per Total energy Energy per Total dipole Net energy 

H,O in inner of H,O in H,O in outer repulsive per H,O in 
layer inner layer layer energy inner laver 
(kcal) (kcal) (keal) (kcal) (kcal) 


60:5 315 : 48 
54:7 294 5:8 3 





from the ion using Fig. 3, in which W is a typical water molecule in the outer layer. 
From Fig. 3, 7W can be evaluated, and hence the ion-dipole interaction energy for 


this water molecule computed as 


E a ot Bee De ae (13) 


where « is the effective dielectric constant of the inner layer of water molecules,** 
approximately 4. The data calculated for the primary water layers at Ni?*, Cu** and 
Ag* are summarized in Table 5. 

(ii) Sites to which the ion can be transferred. Possible sites are shown in Fig. 1. Fig. 4 
shows some probable configurations of partially hydrated divalent ions at the various 


lecules 


|) 














(e) 


Fic. 4. Diagrammatic representation of possible modes of hydration of transferred 
adions at various sites upon the metal surface. 
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final state sites. For clarity, the outer layer of the primary hydration sheath of 
divalent ions is not shown. For each water molecule displaced from the inner layer, 
at least one from the outer layer must be displaced. Since this outer layer is weakly 
bound, some distortion without complete displacement of the outer water molecules 
is possible in cases (a) and (b) in Fig. 4, but beyond case (b) complete displacement of 
some outer water molecules must occur for the ion to be accommodated at the sites 
considered in (c) and (d) and (e) in Fig. 4. 

With Ag* the configuration analogous to (a) in Fig. 4 can be reached by symmetri- 
cal displacement of the Ag* ion towards the metal from its initial hydrated state by 
means of displacement of one of the water molecules in its hydration shell. The 
number of water molecules which must be displaced as the hydrated Ag* ion arrives 
at the various surface sites is derived (see Table 2) by reference to space-filling atomic 
models of water, the Ag* ion and the silver lattice, using the co-ordination number 
of four for the Ag* ion in solution. 

The displacement of water molecules in the transfer process determines the varia- 
tion of potential energy of the initial state with position of the ion during transfer, 
but the Born charging contribution is almost constant. 

(iii) Calculation of potential functions for the displacement or distortion of hydration 
water in the transfer process. (x) The divalent ions Ni?* and Cu? 

(a) Transfer to plane surface sites. The transfer shown in Figs. 1 and 4 is 
considered by reference to the model shown in Fig. 5. Transfer of the ion symmetri- 
cally through the group of six inner and outer primary hydration water molecules is 
considered. Fig. 5(a) shows the hydrated ion in its initial state. Transfer of the ion 
can occur down JM towards the metal surface, M, symmetrically through the water 
molecules A, B, C, D, E and F, giving distorted configurations (Fig. 5b), in which the 
ion—water distances 7D, JE and /F are changing and can be calculated as a function 
of the distance JM. The energy of each ion—water dipole interaction can be evaluated 
since 1D, JE and JF (Fig. 5) are known as a function of JM: hence the energy of the 
ion during displacement along JM can be obtained. Three water molecules, D, E 
and F, in Fig. 5(b), are displaced relative to the ion and three, A, B and C, can 
retain equilibrium seperations from the ion during the transfer step. 

As the ion is displaced towards the metal the interaction of hydrating dipoles 
with the z electrons in the metal changes, and is calculated by regarding these electrons 
are effectively located as though they were the electrostatic image conjugate to the 
ion (see p. 347) for every position of the ion during its transfer. The initial state 
potential energy curve is obtained by summing the electrostatic interactions between 
the ion and the water dipoles, and the z electrons and these dipoles, at various dis- 
tances of the ion from the metal surface. The ion-electron interaction constitutes 


part of the energy determining the final state potential energy curve, and is contained 


in A, (see equation 16). 

The change of potential energy of the ion during transfer from the initial state to 
the activated state arises mainly from the change of interaction of both the ion and 
the z electrons with water dipoles in the inner hydration layer. That with outer layer 
water molecules in the case of Cu?* and Ni** is small, but is allowed for as follows. 
In going from the initial state along the reaction co-ordinate one or more outer layer 
molecules must be displaced (depending on the type of site to which transfer is 
occurring) when the ion has reached a certain distance, Ad, from its initial state, 
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5. Model of symmetrical transfer of a divalent ion to the metal surface: (a) initial 
state; (b) after displacement (outer primary hydration layer is not shown) 


where Ad values calculated from Fig. 3 are given in Table 6. The energy required in 


this displacement per water molecule, is given in column 5 of Table 5. The detailed 


course of the potential-energy/distance function along Ad need not be evaluated 
since the activated state (see Fig. 7) is not reached within this distance. 

The distances, d of the ions in the double-layer state, measured from the centres 
of the corresponding adions in the final state of the transfer reaction, are also calcu- 
lated from Fig. 3, and given in Table 6. The potential function for the ion undergoing 
transfer must be started on the axis of abscissae of the potential energy diagram, at 
a position given by these values of d in Table 6 for transfer to the various surface 


TABLE 6. VALUES OF d AND Ad IN A FOR ION TRANSFER 





Ad 


(surface) | . Cu** (surface) 
(edge) na Cu** (edge) 


(corner) 


(surface) Cu* (surface) 
(edge) 


(corner) 
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sites. The potential energy profile for transfer of Cu®* ions to plane surface sites is 
shown in Fig. 7 (see below). 

(b) Transfer to an edge. Direct transfer of an ion from state (2) to an edge (Fig. 2) 
may be considered by reference to Fig. 6. The ion moves symmetrically through its 
primary hydration shell diagonally into the edge. The initial state is the same as for 
transfer to a plane surface. Initially displacement of two outer layer water molecules 


Fic. 6. Situation of hydrated divalent ions in the double layer state at (a) a plane surface 
site, (b) an edge and (c) a kink (outer primary hydration layer is not shown). Arrows 
indicate direction of ion transfer. 


over the distance Ad is required before displacement of inner primary hydration H,O 
molecules at Ni** and Cu** occurs. The potential energy of the ion is calculated as 
above and distances are measured diagonally from the line of intersection of the planes 


containing the centres of atoms forming the edge. The potential energy profile for 
direct Cu** transfer into an edge is similar to that shown in Fig. 7 for transfer to the 


planar site. 

(c) Transfer to a kink. Symmetrical transfer of the ion directly from state (2) 
diagonally into a position in the kink (Fig. 6), is considered and calculations are 
performed similarly to those for ionic transfer to surface and edge sites. The potential 
energy diagram is similar to that in Fig. 7, and indicates a prohibitively high heat of 
activation for direct transfer of Cu** to kink sites. 

(8) The monovalent silver and cuprous ions. Calculations analogous to those 
described above for divalent ions, have been made for the hydrated Ag* and Cu* ions, 
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whose situations at various surface sites upon the metal are shown in Fig. 8. The 


potential energy diagrams are shown in Figs. 9 and 10 for direct Ag* and Cu” ion 


transfer to the three types of sites at the metal-solution interface (Fig. 4). 


Initial state 





! 


Outer hydration layer displaced 


| ] 


> 
é 








DISTANCE FROM CENTER OF ION IN FINAL STATE INA 
ry diagram for direct transfer of a Cu?* ion from the solution 
4 A’ for transfer to a planar surface site. 


etal: 


ion of the potential function for the final state in the ion transfer reaction 


f AH.’ and hence AH, with distance of the ion from its initial 


position is obtained by considering the following cycle 


M... ze 


~ 


M >[M.. 


uriace 


which gives Ay, the energy of adsorption of an ion M** from the gas phase on to a 
metal surface containing z extra electrons, per 10n to be transferred. Since the arrival 
of the ion causes the desorption of an adsorbed water molecule, Ag must be modified 


by writing A 1,*Ayo; Ag is assumed to vary with distance of the ion from 


the surface of the metal according to a Morse function (see below). 
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From the cycle and using equation (9), 


(16) 

The variation of adsorption energy, A, of the ion with distance from the metal 
surface can then be computed®:!® from the potential function 

A = A, (1—}1 exp [—a(r » }}). (17) 


In (17) a values for Ni, Cu and Ag (Table 4) are taken as the Morse constants given 

















Fic. 8. Situation of hydrated monovalent ions in the double-layer state at (a) a plane 
surface site; (b) an edge and (c) a kink. Arrows indicate direction of ionic transfer. 


by Slater”* for interaction between atoms in these metals; r, values are given by 
ry:+ and A, from (16). 

For each type of site in Fig. 6 equilibrium values of Ag are calculated from equation 
(16) and are given in Table 3. The potential energy curves are then calculated using 


Picin metal) 


equation (17). 


(3) Arrangement of potential energy curves in the potential energy profile diagram 
The potential/energy curves for the initial and final states in the transfer reaction 
calculated from equation (17) and Section II, p. 348 are arranged with respect to one 
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another so that the zero-point level of the initial state curve is at an energy AH, with 


respect to that of the bulk metal and that of the final state is at AH,, the distance 
between the minima of the curves being given in d in Table 6. 











DISTANCE FROM |! 
Fic. 9. Potential energy profile diagram for Ag* ion transfer (a) a a’ for transfer to a 
planar surface site; b b’ for transfer to an edge; cc’ for transfer to a kink. Arrows 
indicate the situation of the centre of the ion in the double-layer state. The potential 
barriers for surface and edge diffusion are shown at the left of the potential energy 
curves for the ion in the final state of the transfer step 


lll. LON TRANSFER WITH NEUTRALIZATION: FORMATION OF 
“*“ADATOMS” 


1) Initial state and (2) Double-layer state 


rhe states are identical with those considered in sections II (1) p. 344 and II (2) p. 346. 


, 
(3) Final state 


The heat content of the final state, AH, at its equilibrium position is [1 (2n'/n)] 
L., With respect to that of the bulk metal and depends on the type of site. There is 
no hydration energy of the final state since the latter is a neutral atom. The variation 
of the energy of the adsorbed atoms with distance from the metal will be given by a 
potential function having the same form as equation (17), but now involving A,,°, 
and the values of 
‘a’ in Table 4 are used. The deposition of the atom will again involve water desorption 


the heat of adsorption of the atom M, where A),° (2n'/n) L 


sub? 
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(see p. 348). The variation of the heat content of state (2) (p. 346) with distance is 
calculated from the function! 

(AH, y2+), = (AH, yy: ), { exp [—a(r— r,)]}*), (18) 
where (AH, ,:.), is the total heat of solvation, and ‘a’ has the values discussed 


in Table 4; the position of the double layer state is given by the distance 


lon transfer coordinate 
Que 


Initial state 





-OTENTIAL ENERGY IN KCAL. MOLE 


s 


i 4 4. =e 
> 3 4 








U i < 
DISTANCE FROM ADION IN TRANSFERRED STATE,IN A 
Fic. 10. Potential energy profile diagram for Cu** ion deposition via the redox step 
step involving Cu*. aa’ bb’ cc’ is the potential energy profile for Cu** deposition 
via Cu* adions transferred to a plane surface site; x x’ yy’ is the profile for Cu? 
deposition via Cu* adions transferred to an edge. a and x are the potential energy 
curves for the Cu** ion in its hydration shell in the initial state of the redox step 
cy" ey — Cu*. a’ and x’ are the potential energy curves for the Cu* ion in the 
final state of the redox reaction. b and y are the potential energy curves for Cu* in 
the initial states of the transfer reactions Cu em — (Cu‘adion ey) at a surface or 
edge site, respectively. b’ and y’ are the corresponding final state potential energy 
curves for Cu* adions at a plane surface site and an edge respectively. cc’ is the 
potential energy profile for surface diffusion. The dotted and dashed line is the free 
energy profile for redox and transfer steps at a surface plane. 


of the ion, in its undistorted hydration sheath, from the centre of the first layer of 
atoms in the metal (cf. p. 352). The position of the final state is at 2r \/(2/3) A from the 
centre of the first layer of atoms in the metal if r is the radius of the metal atom. 
Calculations are made for transfer to a surface, an edge and a kink in the case of 
Cu** deposition and also for transfer to a surface in the case of Ag* deposition; the 


potential energy diagrams for ionic transfer to various sites with neutralization are 


shown in Fig. 11. 
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IN KCAL. MOLE ~! 


ENERGY 





POTENTIAL 


STANCE FROM ATOM IN FINAL STATE IN A 
Fic. 11. Potential energy profiles for Ag* and Cu** transfer with neutralization 
: formation). Curves a, b, and c are for the states Ag ey at a surface, 
kink site, respectively, and curves a’, b’ and c’ are for the corresponding neutral 

in their final states at the three types of site on the metal. 


y and z and x’, y’ and z’ are the corresponding initial and final state Morse 


urves X, 
functions for Cu** ion deposition to form adatoms of Cu 
1\ RFACE DIFFUSION OF ADIONS: COPPER ON COPPER AND 
SILVER ON SILVER 
(i) Model 
An adion (see p. 342 and Fig. 2) can migrate over the planar surface to an adjacent 
similar position by moving over and in contact with two of its three nearest neigh- 
bours, and in this process a bond with one of the three neighbours will be broken and 
a new bond in the adjacent hollow will be formed with another atom (Fig. 12). The 


mean energy of a bond between two atoms on the surface will be approximately 
Exyyy° = 2L,,,)/n and can be represented as a function of separation of the atoms by a 
function similar to (17), using ‘a’ given in Table 4. The heat of hydration of the adion 


will not depend significantly upon lateral position on the surface. 


Surface of close-packed lattice 


Fic. 12. Model for calculation of change of potential energy of an adion during its 
diffusion across the surface. 
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(ii) Calculation of the potential energy diagram for surface diffusion of deposited ions 
[he adion, I, is displaced from its equilibrium position across the surface between 
two adjacent atoms, e.g. M, and Ms in Fig. 12, and for each position of the displaced 
ion the distances between the centres of M, and that of I and of M, and I (Fig. 12) 
in the direction of transfer are computed knowing the metallic radii of Cu and Ag 
and the ionic radii of Cu* and Ag* (Table 4). For each value of M,I and M,I, the 
corresponding energies of the M,I and M,I bonds are calculated as a function of 
distance; the energy of the bond Mj] is then plotted against the displacement of the 





ENERGY _ IN 


AL 





Zz 
ua] 





TIAL EQ 
Fic. 13. Potential energy diagram for surface diffusion: aa’, copper on copper; 
b b’ silver on silver. a and b are the potential energy curves for the initial states of the 


diffusion processes; b and b’ are those for the final states 


ion across the surface from its initial equilibrium position, for the initial state, and the 
energy of the bond M,] is plotted against the distance of | from its final equilibrium 
position between Mz, Mg, and M,, for the final state, which, in the surface diffusion 
process, has the same energy as the initial state. 

Potential energy curves are shown in Fig. 13 for the surface diffusion. Similar 
curves may be derived for diffusion of adions along an edge. The AH® values derived 
from Fig. 13 for surface diffusion of copper are consistent with the value (c. 11 kcal 
mole') required to account for observed surface diffusion coefficients (D), e.g. of 
copper on copper.*® For silver, Nickerson and Parker" found D,, on Ag = 10-6 
cm?® sec? at 300°C with an activation energy of about 10 kcal mole“, similar to that 
for copper. 


6. DISCUSSION 


6.1 Transfer of ions directly from the double layer to various surface sites on the metal 
The potential energy diagrams for direct transfer of Cu**, Ag*, (Figs. 7 and 9) and 
Ni** ions to various sites give the heats of activation listed in Table 7. The results in 
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lable 7 and Fig. 7 indicate that for divalent ions, direct transfer (i.e. processes not 
involving successive dehydration of the ion or intermediate redox stages) from the 
double layer state to any sites on the metal interface will be difficult owing to the high 
heat of activation involved. Direct transfer of all the ions treated here to sites other 
than a planar one will be more improbable than transfer to sites on the plane surface, 
because of the larger heat of activation associated with these types of transfer, a 
result arising from the larger heat of dehydration involved at sites of high coordination 


number. 
Table 7 indicates a lower heat of activation for the process of transfer of Ag 


TABLE 7, CALCULATED HEATS OF ACTIVATION IN kcal mole~! AT THE e.c.m. POTENTIAL FOR 
DIRECT ION TRANSFER PROCESSES FROM THE UNDISTORTED HYDRATED ION 
TO SITES ON AND IN THE METAI 


Double layer Double layer Double layer 
Double layer : 

state to planar state to state to vacancy state to vacancy 
state to edge . > 

. corner (kink) in an edge in a surface 


Surface 


130 190 190 190 
180 180 180 


35 35 35 


than that for Cu** or Ni** in agreement with the observed order (ig,,. > My igi) Of 


the exchange current-densities for Ag,” Ni® and Cu™-® deposition. High exchange 


t 


current-densities are observed for other monovalent ion deposition reactions.” This 
order arises from the increased contribution to the heat of activation fron the de- 
hydration process for divalent ions compared with that for monovalent ions. 


6.2 Jon transfer with neutralization to form “‘adatoms” 

rhe potential energy profile diagrams (Fig. 11) for deposition of Cu** and Ag 
ions with simultaneous neutralization to form “‘adatoms” at various sites upon the 
metal indicate heats of activation of between 30 and 80 kcal mole’. depending on 
the ion and the type of site to which transfer occurs. 

Such values are inconsistent with the observed ig values for copper or silver deposi- 
tion unless improbably positive entropies of activation are assumed. Also, experi- 
mentally,’ it is found with silver and copper that surface diffusion of adsorbed 
species (atoms or ions) is rate-determining in the vicinity of the metal/metal-ion 
reversible potential. This could not be explained if the initial ionic transfer step from 
solution to give adatoms had the high value of AH"* equal to 60 kcal mole indicated 
theoretically. The symmetry factor for direct formation of adatoms given by the 
calculations is 0-8—0-9 whereas experimentally™-* a value nearer to 0-5 is found for 
example for copper deposition. Neutral “adatom” formation in the electrolytic 
deposition of the metals considered is hence improbable. This conclusion is consistent 
with the degree of ionic character (30-40 per cent) deduced by Gerischer* for 
adsorbed species involved in silver deposition from considerations on the surface 
dipole between the ad-layer and the underlying metal surface. 
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6.3 Effect of change of electrode/solution potential difference 

In the initial state of the metal-deposition reaction, there is a charge separation 
between ions and electrons. A potential difference across the double layer at the metal/ 
solution interface will hence modify the rate of transfer of ions to the metal as for 
example in hydrogen-ion discharge.? However, in the final state of the transfer 
reaction, the adion and its associated electrons are in the same equipotential phase, 
so that changes of potential of the metal affect the free energy of both the adions and 
their associated electrons to an equal and opposite extent, i.e. the potential energy 
of the final state of the transfer reaction is independent of electrode potential. Lattice 
building processes other than the initial ion-transfer step will depend on potential 
only as a consequence of the potential dependence of the ion-transfer reaction, which 
maintains the supply of adions to the surface. 

If the change of electrode potential changes the rate of one process more than 
that of another in a series of consecutive reactions, such as that considered here, a 
change of reaction mechanism can occur under certain conditions. Examples of this 


effect are discussed below. 


6.4 The rate-determining step 

(i) Method of evaluation. A simple approximation can be made in the theory of 
absolute reaction rates**.°° which permits a determination of the rate-determining 
step in a series of consecutive reactions to be made from a knowledge of the standard 
free energies of the transition states of the steps involved. The rate-determining step 
is then that for which the standard free energy of the transition state of that step is 


greater than any other in the series of consecutive reactions, when referred to that of 
the initial state of the over-all reaction. For this result to be approximately applicable, 
there must be quasi-equilibrium*! between all states antecedent to the transition state 


having the highest standard free energy and in heterogeneous reactions, the degree of 
coverage of the metal surface with adsorbed intermediates must be small, i.e. less 
than about 50 per cent. These assumptions are made for the reactions discussed here. 

The calculations described above lead to the potential-energy/distance relations 
for various processes. In order to obtain an indication of the rate-determining step 
for each deposition reaction, the standard free-energy profile is required, so that the 
relative values of the standard entropies, S°*, of the successive transition states and 
of the initial state must now be estimated. 

For the calculation of S®°* values, the values of the entropies, S;°, for the initial 
states of the reactions considered, are first required. In metal deposition S,° is the 
entropy of the ion in solution in its standard state, the entropy of electrons in the 
metal being negligible. S°* for an ionic transfer step is assumed to differ from S,° on 
account of: (a) the loss of one degree of translational freedom and (b) partial de- 
hydration. The change of entropy in (b) is calculated on the assumption”® that the 
change of hydration entropy between the initial and activated states is equal to half 
of that between the initial and transferred states; the entropy of hydration of the 
latter state is calculated from that of the initial state using the evidence’® that the 
entropy of hydration of the adion is proportional to its heat of hydration (as given 
in Table 2). Estimates of S°” for transition states of steps other than those of diffusion 
have been made similarly, e.g. for transition from a site on a surface plane to one at 
an edge loss of another degree of translational freedom and one further water molecule 





B. E. Conway and J. O’M. Bocxris 


is assumed. A similar estimate of S°* for the transition to a kink site, where the adion 
has no degree of translational freedom, is made. For the transition states in surface 


diffusion, S°” values are obtained by using the data given by Glasstone ef al.°® 


The potential energy of the adion at the kink position differs from that of an 


atom in the bulk metal (taken as zero) by an energy corresponding to its heat of 
partial hydration An adion at a kink is at the “site of repeatable growth” in the 
sense of Kossel®*® and Stranski*™*. It is not, however, at the final state of the over-all 
reaction until it has become 12-co-ordinated by other metal atoms. At the kink it has 
become kinetically immobile and hence passes no longer along a “reaction co-ordinate’ 
as it did prior to its arrival at the kink site. As other ions arrive as its nearest neigh- 
bours, the adion at the kink then progressively changes its potential energy as other 
adions build around it (Fig. 2) and as it loses its last co-ordinating water molecules. 
(ii) The rate-determining step in Ag*, Cu** and Ni** ion deposition; comparison 
h experimental results. The accuracy of the free-energy values estimated here for 
a given model and reaction path is probably similar to that in the calculations of 
Parsons and Bockris'®, where uncertainties in analogous calculations were analysed 
and found to be about +3 kcal mole’. This figure is estimated by considering the 
probable uncertainties of numerical parameters used in the calculations for a given 
model. For several of the steps investigated here the values of the free energy of 
activation are found to differ from one another by quantities substantially in excess 
of the intrinsic uncertainty in the calculations. In these cases, pronouncements of 
fair certitude may be made about the likelihood or otherwise of these processes as 
rate-determining steps in metal deposition. In cases where similar values of free 
energy of activation are found for two or more steps, it is then likely that changes of 
rate-determining mechanism could occur with variation of experimental conditions. 
e.g of electrode potential. 
The main uncertainty in the numerical values of parameters used in the calculations 
» heat of solvation of the individual ions. The maximum error could be 
‘8° on the most probable mean values of the hydration energy used 
or ion-transfer stepsinvolving the formation of hydrated adionsanerror 
ntent of the initial hydrated state gives an error of the same sign in the 
of the 


successive ion-transfer transition states (Fig. 14) will not be seriously 


partially hydrated adion final states, so that the relative 


uncertainty on absolute individual ionic heats of hydration. For ion 


hydration of the ions will involve an error of between 5-5 and 11 keal mole! 
approximately (if 0-5 |) in the heats of activation for these processes. However, 
since the activation energies of such processes are some 40-50 kcal mole higher than 
those for corresponding ion-transfer steps to form adions (e.g. for Ag*) or for redox 
and ion-transfer st (e.g. for Cu**, see below), the error estimated above is 
unimportant in the deduction of the probable reaction path. 

An uncertainty in the method of calculation arises in the estimation of the energy 
of the adion final states where the partial hydration energy of the adion and the loca- 
tion of its image are calculated. The estimation of the partial hydration energy of 

pect, the adion at a kink position on an electrode surface in contact with the solvent 
differs from an adion at the same site on a metal in a vacuum, where such an atom has the same 


energy as 
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the adion is based on estimate of the degree of co-ordination of the adion by water 
molecules as derived by inspection of space-filling models. The applicability of the 
image potential law at very short distances has been questioned” but it appears” that 
it is applicable, at least for electrons, down to distances comparable with the ionic 
radii involved in the present case. Since the results obtained are not inconsistent with 
experiment it appears that these uncertainties do not seriously limit the value of the 
calculations. 


The errors which can arise from uncertainties (+-0-1 A) in the distance parameters, 


e.g. radii of atoms and hydrated ions, correspond to about +3 kcal mole™ in the 
estimated heats of activation, and are hence less important than the other errors 
discussed above. 

On silver at the potential of the e.c.m. the standard free energy of the activated 
state for the transfer reaction is about 6 kcal mole! greater than that for the transition 
states of any other succeeding process (see Fig. 14).* At this potential, the calculations 
indicate a rate-determining ion-transfer to plane surface sites (Fig. 9). The standard 
reversible potential for silver in aqueous solution is some 0-75 V more positive than 
the potential of the e.c.m., 0-04 V°* on the normal hydrogen scale. Taking account 
of this, the highest barriers at the reversible potential are then those for surface 
diffusion and transfer of an adion from a site on the planar surface to one at an edge, 
and are comparable in height. The electrode potential at which ion transfer from 
solution to the surface becomes rate-determining is indicated from Fig. 14 as 0:25 V 
more positive than the reversible potential. Mehl and Bockris*’ concluded from 
an interpretation of experimental galvanostatic curves that a change from diffusion 
control to ion-transfer control occurred (for N AgClO, aqueous solution) at a 
potential of about 0-1 V negative to the reversible potential of the Ag/Ag* electrode. 
After allowance for the uncertainty in the absolute hydration energy of the Ag 
ion (see above) it is clear from Fig. 14 that the barriers for ion transfer and surface 
diffusion will be substantially higher than those for succeeding steps, and the change 
of mechanism with applied potential will involve only the initial transfer step and 
the subsequent surface diffusion. 

For copper at potentials more than 0-1 V negative to the Cu/Cu?* reversible 
potential it has been concluded,** from an interpretation of the slopes of the cathodic 
and anodic Tafel lines for deposition and dissolution, that the redox step Cu?* + e— 
Cu* is rate-determining, whilst surface diffusion of adions begins to influence the 
rate below this potential. The direct transfer of Cu**, either as an adion or an adatom, 
to any site on the metal requires a high heat of activation (Fig. 7). If Cu*, however, 
is involved as an intermediate, the over-all ion-transfer process must proceed by (i) 
Cu €y — Cut* and (ii) Cut + ey — (Cugaion) + my). It is possible to calculate 
the potential energy profiles for these steps (cf. Fig. 9) and compare them with those 
for Cu® 2ey — (Cu 2e,) (Fig. 7) and Cu** + 2e, — Cu, (Fig. 10). 
The potential energy profile for the redox step has been calculated®® in a similar way 
to those for the ion-transfer steps. At the potential of the e.c.m. for copper (—0°18 V 
on the normal hydrogen scale) the transition state of the redox step has a standard 
free energy of some 5 kcal mole™’ greater than that of any other step (see Fig. 10). 
At the standard reversible potential (+-0-34 V) for Cu/Cu** the free energies of the 


9 


(adion) adatom) 


* The data shown in Figs. 10 and 14 have also been discussed in a previous paper on the general 
theory of metal deposition." 
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transition states for Cu* ion transfer and Cu* adion diffusion are not significantly 
different. A change from rate-determining surface diffusion to rate-determining 
reduction of Cu** to Cu® is predicted from inspection of the profile diagrams at 
0-35 V negative to the Cu/Cu** standard reversible potential. From experimental 
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Fic. 14. Over-all potential energy profile for Ag transfer, surface diffusion and 
successive dehydration. a is the initial state Ag ey: 4 the final state of the ion 
transfer step at a plane surface site and is also the initial state for the first surface- 
diffusion step; c is the final state of the latter process. The process b —> c may occur 
many times across the surface but only one typical step is shown. c is also the initial 
state of the dehydration step which occurs at an edge; d is its final state; d is also the 
initial state of the next possible step, i.e. diffusion at the edge and e is the final state 
of this process. Several edge diffusion steps such as de may occur; e is also the 
initial state for the last kinetic dehydration step at a kink site. fis the final state of this 
process. The dotted and dashed line indicates the free energy profile for the successive 
reactions. (In the free energy profile, only the free energies of successive “‘initial’’, 
“transition” and “final” states have been evaluated quantitatively; the profile between 
these states is drawn as a smooth curve between the calculated free energy values for the 


various successive States.) 


data, Mattsson and Bockris*® found this change of mechanism to occur at about 0-1 V 
negative to the Cu/Cu** reversible potential. 

With Ni** ion deposition, no stable simple hyponickelous ion exists in aqueous 
solution, so that the intermediate redox step Ni* ey — Ni*, if it occurs, would 
probably be associated with an higher heat of activation than the corresponding path 
with copper involving the more stable cuprous ion. If Ni** ion transfer occurred in a 
single step, a high heat of activation would be again expected (Table 7). Either of 
the above predictions is in qualitative agreement with the experimental fact that 
considerably lower i, values are found for deposition of ions such as Ni** (ig = 10° 


‘0 
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-10-7 Acm-*) and Fe?* (i, = 10-8 Acm *)?*-® than those for Cu?* or Ag* deposition, 
the former pair of ions having no stable lower valence states as simple ions. These low 
values of i, are not specifically associated with “‘lattice building” steps since the iy 
value for Ni?* deposition is also anomalously low at mercury®'. For other metals, 


e.g. beryllium and magnesium, unstable monovalent ions are known®.® and for 


Cd** or Zn** ion deposition intermediate monovalent states have been suggested.® 
Two-electron ion transfer steps may only be possible when specific anion adsorption 
occurs at the metal interface.” It may be noted that no satisfactory evidence is 
available that simultaneous two-electron reductions in homogeneous redox reactions 
can ever occur. 
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